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引言 1

我们已经学习过很多化学反应，也做过不少化学实验，

对于物质及其化学变化有了基本的认识。在此基础上学习

《化学反应原理》，将主要讨论一些关于化学反应的普遍性

问题。例如，怎样认识和理解化学反应中的能量变化？为

什么化学反应有的快而有的慢？反应条件如何影响反应的

速率和历程？为什么反应产物有的产率高而有的产率低？

反应条件如何影响反应的方向和限度？等等。物质发生化

学变化时，反应物分子中的化学键断裂和生成物分子中的

化学键形成总是伴随着能量变化（如图1）。因此，化学反

应原理的研究始终是与物质变化、能量变化相联系的。

不知你是否想过：一个看似简单的化学反应，其实际

发生的过程并不简单，如氢气与氧气反应生成水。在常温、

常压下，氢气可以在氧气中安静地燃烧；点燃氢气和氧气

的混合物会发生爆炸；氢氧燃料电池可用作动力电源（如

图2）；将氢气和氧气混合放在干燥、洁净的容器中，很

多年也看不到明显变化。为什么氢气与氧气反应会出现如

此大的差别？氢气与氧气的反应到底经过了怎样的历程？

为了回答这些问题，人们不仅进行了大量实验来研究温

度、压强和氢气的体积分数等因素对氢气与氧气反应的影

响，还进一步深入到分子、原子等微观世界寻找答案。反

应历程研究表明，氢气与氧气的反应属于复杂反应。复杂

反应也是有规律可循的。像研究氢气与氧气反应那样，从

宏观到微观、从定性到定量、从静态到动态对化学反应进

行多角度、多层次的实验与理论探讨，将会使我们更深入

地理解化学反应的过程和本质，也可以更有效地预测和控

制化学反应的进行。这正是化学的精髓所在，也是化学的

引言

图1 天然气已经成为居民的

生活用气

图2 氢氧燃料电池汽车

CH4(g) + 2O2 (g) = CO2(g) + 2H2O(I)

H =-890.3 kJ/molΔ

目的



2 引言

魅力所在。在学习时常会用到像“热化学方程式”“活化

能”“化学平衡”“原电池”和“电解池”这样的概念、模

型，它们都是学习和研究化学反应原理的基础。如果你有

兴趣在这一领域继续探索，就会发现那些用来描述化学反

应过程的数学模型，其基础仍然是这些概念、模型，只不

过后者更为精确、更为细致罢了。

化学反应与生产、生活及很多研究领域存在着广泛的

联系，反应原理的研究也在与其他科学研究的相互促进中

发展着。例如，化学过程总是包含或伴有物理过程。像化

学反应伴随着吸热、放热和发光等现象，离子反应前后电

解质溶液的导电性发生变化，一定条件下化学能与电能的

相互转化（如图3），等等，这些都为我们从物理现象和化

学现象的联系入手研究化学反应原理创造了条件。再如，

生命科学将生物体维持生命活动的各种化学变化称为代谢。

代谢中的物质转化和能量转化是生命活动的基础。如图4

所示，与其他生物一样，水母细胞中绝大多数需要能量的

生命活动都是由ATP直接提供能量的。因此，要认识生

物体内的代谢过程，也必须了解和运用化学反应原理的

知识。

尽管人们在生产、生活和科学研究中积累了大量关于

化学反应原理的经验和知识，但理论的发展还远远不能满

足实际应用的迫切需要。让我们从学习《化学反应原理》

开始一起努力吧。

图3 大多数无人机的续航动力来自

          化学电源

图4 水母像一顶圆伞在海水中漂游

2 引言



 �

す̭」

႓ࣺᏁ⮱☚᩵Ꮑࡃ

化学反应的过程，既是物质的转化过程，也是化学能

与热、电等其他形式能量的转化过程。化学反应既遵守质

量守恒定律，也遵守能量守恒定律。化学反应中的能量变

化是以物质变化为基础的，能量变化的多少与参加反应的

物质种类和多少密切相关。

数以千万计物质的合成，极大地改善了人类的生活。

同样，化学反应所提供的能量大大促进了社会的发展。与

研究化学反应中的物质变化一样，研究化学反应中的能量

变化同样具有重要意义。

开矿爆破

● 反应热

● 反应热的计算



� 第一ቦ 化学反应的热效应

す̭㞯
ࣺᏁ☚

热量的᧖放或吸ஆ是化学反应中能量变化的常见形式。

例如，燃料的燃烧、酸与碱的中和反应等会放出热量，属

于放热反应。而有些反应，如ࢺ业上ཪ烧ᆃ༦ᆃ的反应等

会吸ஆ热量，属于吸热反应。化学反应过程中᧖放或吸ஆ

的热量在生活、生产和科学研究中Ц有广泛的应用（如图

1-1）。那么，在实际应用中，人们如何定量地描述化学反

应过程中᧖放或吸ஆ的热量ք？       

                               

一、反应热  焓变

��ࣺᏁ☚ࣷڣ≸Ⴧ

在研究反应热时，需要明确体系和ဗܒ。下᭧以研究

盐酸与NaOH溶液的反应为例，对此作一些ឭ明。

如图 1-2所示，我们将ត管中的盐酸、NaOH溶液及

发生的反应等看作一个反应体系，简称体系（ԡ称系统）；

与体系相互影响的其他ᦊ分，如ᄩ溶液的ត管和溶液˨ܱ

的ቇ气等看作ဗܒ。热量是ૉ因温度不Տ而在体系与ဗܒ

˨ᫎ̔૱或͜᤬的能量。 

在等温条件下 ŀ，化学反应体系向ဗܒ᧖放或从ဗܒ

吸ஆ的热量，称为化学反应的热效应，简称Ԧऄབྷ。

᝵多反应热可以ᤰ过量热计直接测定。例如，盐酸与

NaOH溶液反应的过程中会放出热量，导致体系与ဗܒ˨

ᫎ的温度产生差प。在反应前后，如果ဗܒ的温度෥有变

化，ѷ反应放出的热量就会使体系的温度升高，这时可以

图1-1 ˳༳与氧气反应放出的热量

用于切ҟ金属

图1-2 体系与ဗܒ示ਓ图

体系 system

环境 surrounding

反应热 heat of reaction

  ŀ ૉ化学反应发生后，使反应后体系的温度ূ复到反应前体系的温度，ԁ反应前后体系的温度相等。

ဗܒ

ʹጇ

氧炔焰

在研究化学反应时，人们总会思考一些问题：当几种物质放在一
起时，a.能否发生反应？b.反应速率多大？c.会发生怎样的能量变
化？d.反应进行到什么程度时达到化学平衡？e.反应机理如何？

化学热力学可以结局反应中能量如何转换，在指定条件
下化学反应能朝着什么方向进行以及反应进行的限度问
题，即上述五个问题中的a、c、d属于化学热力学的研究
范围，而b、e属于化学动力学的研究范围。

常见的放热反应：
①所有的燃烧反应
②酸碱中和反应
③大多数化合反应
④活泼金属与水或酸的反应
⑤物质的缓慢氧化
⑥铝热反应

常见的吸热反应：
①大多数分解反应
②铵盐与碱的反应，如Ba(OH) ·8H O晶体或Ca(OH) 与NH Cl晶体反应
③以C、H 、CO为还原剂的部分氧化还原反应，如C与H O(g)反应，C与
CO 反应
④NaHCO 与盐酸的反应
⑤盐类的水解

热力学体系:
(1)敞开体系：体系与环境之间既有物
质交换，又有能量交换
(2)封闭体系：体系与环境之间有能量
交换，无物质交换。
(3)孤立体系：体系与环境之间既无能
量交换，又无物质交换。
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探究

中和反应反应热的测定

ǘଢѣ᫈ᮥǙ

在测定中和反应的反应热时，应该测量哪些数据？如何根据测得的数据计算反应

热？为了提高测定的准确度，应该采取哪些措施？

ǘ实ᰎ฾᧚Ǚ

请按照下列步骤，用简易量热计（如图1-3）测量盐酸与

NaOH溶液反应前后的温度。

（1）反应物温度的测量。

①用量筒量取50 mL 0.50 mol/L盐酸，打开杯盖，倒入量

热计的内筒，盖上杯盖，插入温度计，测量并记录盐酸的温度

（数据填入下表）。用水把温度计冲洗干净，擦干备用。 

②用另一个量筒量取50 mL 0.55 mol/L NaOH溶液ŀ，用

温度计测量并记录NaOH溶液的温度（数据填入下表）。用水把温度计冲洗干净，擦

干备用。

（2）反应后体系温度的测量。

打开杯盖，将量筒中的NaOH溶液迅速倒入量热计的内筒，立即盖上杯盖，插入温

度计，用搅拌器匀速搅拌。密切关注温度变化，将最高温度记为反应后体系的温度（t2）。

用水把温度计冲洗干净，擦干备用。

（3）重复上述步骤（1）至步骤（2）两次。

ǘ஝૶ܫေǙ

（1）取盐酸温度和NaOH溶液温度的平均值记为反应前体系的温度（t1）。计算

温度差（t2-t1），将数据填入下表。

实验次数
反应物的温度 /℃ 反应前体系的温度 反应后体系的温度 温度差

盐酸 NaOH溶液 t1/℃ t2/℃ (t2-t1) /℃

1

2

3

  ŀ 为了δ᝽盐酸߹Лᜂ中和，᧔用ሯ过量的NaOH溶液。

ܧܱ

౔ᄦ
ᬦབྷࡏ

Яኔ

ພएᝠ ��ဝၕ
ଵત٨

图1-3 简௜量热计示ਓ图

ಪ૶测४的体系的温度变化和有关物质的උ热容等来计算

反应热。

匀速上下移动
（不能用金属搅拌器代替）保温隔热

不能更换温度计，有仪器误差

避免盐酸易挥发、溶解热干扰，并抵消NaOH因吸收空气中CO 导致的变质问题。

25.0
24.9
25.6

25.2

25.525.4
25.1

25.1
25.1 25.0

28.5

28.3
29.0

3.4

3.3
3.5

不能分多次倒入，操作要迅速，
尽量减少热量的散失
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（2）取ʼ次测量ਫ਼得温度差的平均值ͻ为计算Κ据。

（3）根据温度差和උ热ࠔ኎计算反应热。

为了计算简Χ，Ի̿ᤃͫڡᝣ为ࠄᰎਫ਼用酸ǌᇍሪ溶液的密度ǌඋ热ࠔ与水的ᄱ

Տ，并ও႕量热计的උ热ࠔ，ѷ὘

① 50 mL 0.50 mol/L 盐酸的᠏量m1=50 g，50 mL 0.55 mol/L NaOH 溶液的᠏量

m2=50 gὙ

②反应后ၷੇ的溶液的උ热ࠔc=4.18 J/(g·℃ )，50 mL 0.50 mol/L盐酸与 50 mL 

0.55 mol/L NaOH溶液ԧၷ中和反应时ஊѣ的热量为὘

 (m1+m2)·c·(t2-t1)=                       

łၷੇ1 mol H2O时ஊѣ的热量为              。

ǘ᫈ᮥ֗ᝧ᝷Ǚ

在上述᣿ሮ中，提高测定反应热准确度的措施ద哪些？

大量实验测४，在25 ℃和101 kPa下，强酸的ሪ溶液与

强碱的ሪ溶液发生中和反应生成1 mol H2O时，放出57.3 kJ

的热量。

��ࣺᏁ☚̻♀अ

化学反应为什么会产生反应热？这是因为化学反应前

后体系的内能（ኀՂ为U）发生了变化。内能是体系内物

质的各种能量的总和，Ԫ温度、压强和物质的ᐑᬷ࿄态等

影响。

在科学研究和生产实᡻中，化学反应ᤰ常是在等压条

件下进行的。为了描述等压条件下的反应热，科学上引入

了一个与内能有关的物理量úúཟ（ኀՂ为H）。研究表

明，在等压条件下进行的化学反应（ˑಫ地ឭ，对反应体

系做Ҫ还有限定，中学᫽඀一ᓊ不Ꮶᘽ），其反应热等

于反应的ཟ变，用ኀՂΔH表示。ΔH的常用单ͯ是

kJ/mol（或kJ·mol-1）ŀ。

  ŀ ˑಫ地ឭ，ΔH的单ͯ᧔用kJ/mol时，表示1 mol反应的ཟ变。

(50+50)×4.18×10⁻ ×(t -t )=0.418(t -t )kJ
0.418(t -t )kJ
0.025mol

生成0.025molH O

=16.72(t -t )kJ=56.8kJ

操作规范、准确读数、量热计保温、混合速度要快并及
时盖上杯盖、读取反应后最高温度时不要过早或过晚

若用浓硫酸代替盐酸所测反应热数值偏大
若用醋酸代替盐酸则所测反应热数值偏小

内能(U)是物质的一种属性，指体系
内物质所含分子及原子的动能、势
能、核能、电子能等能量的总和。
内能不包括体系宏观运动的动能和
体系在外力场中的势能。化学反应
的内能变化也不涉及与核反应相关
的能量，包含在内能中的核能指的
是核的平动、转动等能量。物质的
内能由其所处的状态决定：物质处
于一定的状态，就具有一定的内
能，状态发生改变，内能也随之改
变。物质经过一系列变化之后，如
果又回到原来的状态，内能也回复
原值。这种由物质状态决定的物理
量称为状态函数。内能是一种状态
函数，但是一定状态下，物质内能
的绝对值无法直接测定。内能的大
小可以体现在变化过程中，体系内
能的变化ΔU可以通过测定变化过
程的热(Q)和和功(W)而得到。 自然界的一切物质都具有能量，能量有多种

不同形式。能量可以在物体之间传递，也可
以从一种形式转化到另一种形式，在转化过
程中能量是守恒的。这就是著名的能量守恒
定律。这一定律应用于宏观的热力学体系就
是热力学第一定律。

ΔU=Q+W

只做体积功

在恒容条件下化学反应的热效应,称为恒容反应热，用Qv表示。

中和热57.3kJ/mol弱酸、弱碱电离吸热
强酸浓溶液、强碱固体溶解放热
生成沉淀放热

在恒压条件下化学反应的热效应,称为恒压反应热，用Qp表示。
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ಪ૶规定，े反应体系放热时其ཟѓ࠵，ΔH为᠇ϙ，

ԁΔH὚0。े反应体系吸热时其ཟܙ大，ΔH为正ϙ，ԁ

ΔH὜0。如图1-4所示。

例如，在25 ℃和101 kPa下，1 mol H2 与1 mol Cl2 反

应生成2 mol HCl时放出184.6 kJ的热量，ѷស反应的反应

热为：

ΔH=�184.6 kJ/mol

在25 ℃和101 kPa下，1 mol C（如无ྲ别ឭ明，Cک

ૉᆃܛ）与1 mol H2O(g)反应，生成1 mol CO和1 mol H2，

需要吸ஆ131.5 kJ的热量，ѷស反应的反应热为：

ΔH=+131.5 kJ/mol 

下᭧，我们以H2 与Cl2 反应生成HCl为例，从微观角

度来讨论反应热的实质。

在25 ℃和101 kPa下，1 mol H2中的化学键断裂时需

要吸ஆ436 kJ的能量，1 mol Cl2中的化学键断裂时需要吸

ஆ243 kJ的能量，而2 mol HCl中的化学键形成时要᧖放

431 kJ/molf2 mol = 862 kJ的能量，如图1-5所示。

1 mol H2与1 mol Cl2反应生成2 mol HCl时的反应热，应

等于生成物分子的化学键形成时所᧖放的总能量（862 kJ）

图1-5 H2(g) + Cl2(g) = 2HCl(g)的能量变化示ਓ图

图1-4 化学反应中ཟ的变化示ਓ图
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Ԧऄྭ
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ੇ
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᪄
ॎ
ੇ

᪄
ॎ
ੇ

ClH

处于热力学平衡态的体系，若环境没
有新的相互作用，就不可能改变其所
处的状态。一旦体系中的状态函数发
生了变化，体系的状态便会发生改
变。我们常常把体系原先的状态，称
为始态。把体系发生了变化的状态，
称为终态。把体系从始态到终态的变
化，称为过程。而实现过程所经历的
具体步骤，称为途径。
常见的热力学过程可分为以下几类：
(1)等压过程：体系的状态变化在等压
条件下进行(p始=p终=p环境)。
(2)等温过程：体系的状态变化在等温
条件下进行(T始=T终=T环境)。
(3)等容过程：体系的状态变化在等容
条件下进行。
这三种过程称为简单状态变化过程，它是指体系的
化学组成、物相不变，只是温度、压力或体积发生
变化的过程。若这过程中体系与环境之间不发生热
交换，称为绝热过程。若体系从某一状态出发，经
过一系列变化，最后又回到原来的状态，称为循环
过程。除此之外，还有相变过程和化学变化过程。
前者是指体系的化学组成不变而物相发生变化的过
程，如蒸发、熔化、冷凝等，都是相变过程。后者
是体系等化学组成发生变化，即体系内发生了化学
反应活着说体系中分子的种类会发生改变。

当体系变化的始、终态确定后，完成这一变化的途径可以不同。

吸收

吸收
释放 释放
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与反应物分子的化学键断裂时所吸ஆ的总能量（436 kJ+ 

243 kJ = 679 kJ）的差，ԁ放出183 kJ的能量。显然，分析

ፇ果与实验测४的ស反应的反应热（ΔH=-184.6 kJ/mol）

很接ᤃ（一ᓊ用实验数૶表示反应热）。上述分析表明，

化学键断裂和形成时的能量变化是化学反应中能量变化的

主要原因。

二、热化学方程式

化学反应一ᓊ都有反应热。那么，我们应ស如何表示

化学反应的反应热ք？下᭧以H2与Cl2反应生成HCl为例

进行ឭ明。

H2 + Cl2 = 
点燃

 2HCl  

ស化学方程式只表明了化学反应中的物质变化，෥有

表明其中的能量变化。

H2(g) + Cl2(g) = 2HCl(g)  ΔH=�184.6 kJ/mol

上述形式ѷ表明了1 mol气态H2与1 mol气态Cl2反应

生成 2 mol气态HCl时，放出 184.6 kJ的热量。这种表明

反应所᧖放或吸ஆ的热量的化学方程式，Է做བྷӑߦவ

ሮर。        

再如，在25 ℃和101 kPa下，1 mol气态H2与0.5 mol

气态O2反应生成1 mol气态H2O时，放出241.8 kJ的热量；

1 mol气态H2与0.5 mol气态O2反应生成1 mol液态H2O时，

放出285.8 kJ的热量。上述ː个反应的热化学方程式可以

分别表示如下：

H2(g) + 1
2

O2(g) = H2O(g)   ΔH=�241.8 kJ/mol

H2(g) + 1
2

O2(g) = H2O(l)    ΔH=�285.8 kJ/mol

正确˺写热化学方程式对于生产和科学研究等Ц有᧘要

ਓ˧。˺写热化学方程式时应ฌਓ以下ї点。

热化学方程式

thermochemical equation

熟记反应热ΔH的基本计算公式：
ΔH=生成物的总能量-反应物的总能量
ΔH=反应物的总键能-生成物的总键能
ΔH=正反应活化能-逆反应活化能
常见误区：
(1)物质的物理变化过程中也会有能量
的变化,不属于吸热反应或放热反应。
但在进行反应热的有关计算时,必须要
考虑到物理变化时的热效应,如物质的
三态变化。
(2)化学反应是放热还是吸热与反应发
生的条件没有必然联系。如吸热反应
NH Cl与Ba(OH) ·8H O在常温常压下即
可进行,而很多放热反应需要在加热的
条件下才能进行,如铝热反应。
(3)可逆反应的ΔH表示反应物完全反应
的热量变化。如N (g)+3H (g) === 
2NH (g)　ΔH=-92.4 kJ·mol-1。表示
在298 K、101 kPa时,1molN (g)和
3molH (g)完全反应生成2molNH (g)时
放出92.4 kJ的热量。但实际上
1molN (g)和3 molH (g)充分反应不可
能生成 2 molNH (g),故实际反应放出
的热量肯定小于92.4 kJ。

化学变化过程中参与反应的各原子的
原子核及内层电子都没有变化，唯它
们的部分外层电子之间的结合方式发
生改变，或者说发生了化学键的改
组。化学变化的热效应就来源于化学
键改组时键焓的变化，键焓(也叫键
能)是指：在温度T与标准压力时，气
态分子断开1mol化学键的焓变。
断开不同化合物中的O-H键的焓变，
也是略有差别的，所以键焓是一种平
均近似值，而不是直接的实验结果。
键焓越大，表示要断开这种键时需吸
收的热量越多，即原子间结合力越
强；反之键焓越小，即原子间结合力
弱。

⚠注意：
能量越低越稳定
键能越高越稳定

热力学温度，又称绝对温度，符号为T，是热力学温标
下的温度表示。热力学温度时国际单位制(SI制)的七个
基本量之一。其单位为开尔文，简称开，符号为K。
      T(K) = 273.15 + t(℃)
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1. 需ฌ明反应时的温度和压强。因为反应时的温度

和压强不Տ，其ΔH也不Տ。但常用的ΔH的数૶，一ᓊ

都是25 ℃和101 kPa时的数૶，因此可不ྲ别ฌ明。

2. 需ฌ明反应物和生成物的ᐑᬷ࿄态。因为物质的

ᐑᬷ࿄态不Տ时，它们所Ц有的内能、ཟ也ک不Տ。例

如，тཽ化为水时，需要吸ஆ热量；水ᗢ发为水ᗢ气

时，也需要吸ஆ热量（如图 1-6）。因此，H2 与 O2 反应

生成 1 mol H2O(l)与生成1 mol H2O(g)时所放出的热量是

不Տ的。

ཽӑ

ᗢԧ
ཟ�����

ܙ
ܸ

1 gт

1 g๯গඵ
(H)

1 gඵᗢඡ

图1-6 水的ᐑᬷ࿄态变化时的ཟ变示ਓ图

3. 热化学方程式中各物质前的化学计量数可以是整

数，也可以是分数。

例如：

H2(g) + Cl2(g) = 2HCl(g) ΔH=�184.6 kJ/mol ŀ 

1
2

H2(g) + 1
2

Cl2(g) = HCl(g)  ΔH=�92.3 kJ/mol   Ł

显然，反应ŀ的ΔH是反应Ł的ːφ。因此，˺写热

化学方程式时，ΔH必须与化学方程式一一对应。

化学反应的焓变虽然是重要的常用数据，但化
学反应有几千万种，任何一种物理化学手册都
不可能记载所有化学反应的焓变。物理化学手
册一般列出物质的生成焓和燃烧焓两种。
(1)生成焓
又称生成热。其定义为在指定温度(通常是
298.15K)和标准压力p 下，由最稳定单质生成
1mol物种(包含化合物、不稳定单质及其他形
式的物种)的反应热(或焓变)，称为该物种的标
准摩尔生成焓，用Δ H 表示。由于焓的绝对
量不可知，所以化合物的焓的绝对量也不可
知。因此规定在指定温度(298.15K)和标准压力
p 下，最稳定单质的摩尔焓为0。在Δ H 中,
“f”表示生成(formation)，“m”表示以摩尔(mol)
计，“θ”表示热力学标准态。

f

θ

f

f

θ

θ

θ

θ

m

m

H (g) + 1/2O (g) === H O(l)  Δ H      = -285.84kJ/mol

f

θ

C(s) + 2S(s) === CS (g)  Δ H      = +108.7kJ/mol

m

一种元素若有性质不同、结构也不同的
几种单质，必定是最稳定的单质的Δ H 
等于零。如石墨与金刚石是碳的两种单
质，Δ H     =0，Δ H      = 
+1.9kJ/mol。所以上述生成CS (g)反应中
的C(s)一定是指石墨而不是指金刚石。

m,金刚石m,石墨f f

θ

θ

m,H O(l)

m,CS (g)

f
θ
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三、燃烧热

由于反应的ৱц不Տ，反应热可分为多种。其中，与

燃料ֶ质相关的燃烧热在实际中应用ᣗ广。

在101 kPa时，1 molጦ物质߹Л燃烧生成ૉ定产物ŀ

时所放出的热量，Է做ស物质的྇དྷབྷ，单ͯ是 kJ/mol。

燃烧热ᤰ常Ѿ用量热计由实验测४。例如，实验测४在

25 ℃和101 kPa时，1 mol H2߹Л燃烧生成液态水，放出

285.8 kJ的热量，这就是H2的燃烧热。

H2(g) + 1
2

O2(g)=H2O(l)  ΔH=�285.8 kJ/mol

཰、ᆃ෴、天然气是े̭世界᧘要的化ᆃ燃料。཰干

ᯤ后४到的ཥ༻、ᆃ෴ҫࢺ产ֶúú汽෴的成分˨一ᣭཙ、

天然气的主要成分ႁཙ，它们燃烧的热化学方程式分别表

示如下：

C(s) + O2(g)=CO2(g)                ΔH=�393.5 kJ/mol

燃烧热 heat of combustion

  ŀ ૉ可燃物中的ᇏ元素变为CO2(g)，氢元素变为H2O(l)，ᆵ元素变为SO2(g)，න元素变为N2(g)等。

ΔH的单位中“mol-1”的含义

对于一个化学反应：aA + bB = cC + dD，

ΔH的单位中“mol-1”既不是指“每摩尔

A”，也不是指“每摩尔B（或C、D）”，而是

指“每摩尔反应”。

例如，对于反应：

H2(g) + Cl2(g)=2HCl(g) ΔH=-184.6 kJ/mol

1 mol H2(g) 与 1 mol Cl2(g) 反应生成

2 mol HCl(g) 表示“每摩尔反应”，“每摩尔

反应”放出184.6 kJ的热量。

而对于反应：

1
2 H2(g) + 1

2 Cl2(g)=HCl(g) ΔH=-92.3 kJ/mol

则 0.5 mol H2(g) 与 0.5 mol Cl2(g) 反应

生成 1 mol HCl(g)表示“每摩尔反应”，“每

摩尔反应”放出92.3 kJ的热量。

这就是ΔH必须与化学方程式一一对应

的原因。

ᠫநӵྟ

(2)燃烧焓
又称燃烧热。许多无机化合物可以由
单质直接合成，所以生成焓一般可以
通过实验来测定。许多有机物很难由
单质直接合成，故有机物的生成焓无
法直接测定。绝大部分有机物都能燃
烧，而有机物燃烧热可以在弹式量热
计(“氧弹”)中直接测量，所以可以利用
有机物之间的燃烧焓来计算出有机物
反应的反应焓变。有机物的燃烧焓定
义为在指定温度(298.15K)和标准压力p 
下，1mol有机物完全燃烧时发生的热
量变化，用Δ H 表示。所谓完全燃烧
是指有机物中的C变为CO (g)，H变为
H O(l)，S变为SO (g)，N变为N (g)，Cl
变为HCl(aq)等。

Δ H

c m
θ
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ሙߦe੿షeᇫ͘

说起脂肪，你也许会联想到肥胖、高血

脂等。实际上，人体内的脂肪具有重要的生

理功能。

脂肪是人体储存能量的重要物质。一般成

年人体内储存的脂肪占体重的10�_20�。当

人体因劳动或体育运动消耗大量能量而糖类又

不能及时供应能量时，储存在体内的脂肪就会

发生水解反应，生成高级脂肪酸和甘油。高级

脂肪酸发生氧化反应，生成二氧化碳和水，同

时放出能量，满足机体活动的需要。例如，软

脂酸［CH3(CH2)14COOH］是一种有代表性的

人体脂肪酸，其燃烧的热化学方程式为：

CH3(CH2)14COOH(s)+23O2(g)=16CO2(g)+16H2O(l)

ΔH=-9 977 kJ/mol

尽管软脂酸在人体内的反应远比上述反

应复杂，但体内反应的反应物、生成物及其

能量变化与上述反应完全相同，人体活动所

需要的能量就是来自体内类似的放热反应。

人体内的脂肪还能提供必需脂肪酸、促

进脂溶性维生素的吸收和维持体温恒定等。

因此，人体每天需要摄入一定量的脂肪。中

国营养学会推荐的每人每天油脂的食用量为

25_30 g ；此外，人体从许多食物（如肉类、

奶类等）中也会摄入一部分脂肪。这两部分

脂肪总量达到每天50_60 g时，就能够满足人

体的需要。当然，如果摄入过量的脂肪，对

人体也是有害的。

重要的体内能源——脂肪

C8H18(l) + 25
2

O2(g)=8CO2(g) + 9H2O(l) 

      ΔH=�5 518 kJ/mol

CH4(g) + 2O2(g)=CO2(g) + 2H2O(l)  

      ΔH=�890.3 kJ/mol

在25 ℃和101 kPa时，某些物质的燃烧热Ԡ见附录Ⅰ。

弹式量热计是一种常见的量热计。化学反应在一个可以完全密闭的厚壁
钢制容器内进行，该容器的形状像小炸弹，所以叫“钢弹”。这种量热计
适用于测定燃烧热，在实验进行前必须向钢弹中通入一定量燃烧反应所
需的高压氧气，所以也叫“氧弹”。弹盖由细密螺纹旋紧，整个氧弹位于
有绝热外套的水浴之中。弹内样品池中的试样与引燃丝相接触，样品燃
烧时所放热量等于水浴中水所吸收的热量和钢弹、搅拌器、器壁等各部
件所吸收热量之总和。钢弹是密闭容器，反应过程中总体积可认为是不
变的，这样测定的热效应是恒容反应热Q 。

1-搅拌器;2-水;3-氧弹;4-引燃线;5-温度计;6-绝热套

弹式量热计
v



了解火箭推进剂

【研究目的】

火箭推进剂在航天和军事等领域具有广泛的应用。通过查阅资料，了解火箭推进剂的发

展历史、现状及趋势，感受火箭推进剂的发展对人类社会进步的促进作用，体会化学反应中

能量变化的重要价值。

【研究任务】

（1）了解火箭推进剂的发展历史。

（2）了解我国目前常用的火箭推进剂的类型、成分和特点。

（3）了解火箭推进剂的发展趋势。

【结果与讨论】

（1）通过研究，你得到什么启示？

（2）撰写研究报告，并与同学讨论。

研究与实践
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　中国第一颗人造卫星“东方红一号”采用偏二甲肼推进剂；长征一号采用硝酸⁃27S和偏二甲肼；长征二号系
列、长征四号系列采用四氧化二氮和偏二甲肼；长征三号系列采用四氧化二氮、偏二甲肼和液氢⁃液氧推进剂；
长征五号采用液氢⁃液氧推进剂；长征六号、长征七号、长征九号、十一号使用液氧加煤油作为燃料。
1.如果你是火箭设计师，应从哪些方面研究火箭推进剂？
(1)发生燃烧反应，释放热能，能量高；(2)从环保角度考虑，即排烟少、污染轻；(3)从成本角度考虑。
2.(1)已知肼(N H )是一种高能燃料，将16g气态肼在氧气中燃烧，生成氮气和水蒸气，放出267 kJ热量，试写出
该反应的热化学方程式：(1)N H (g)+O (g)===N (g)+2H O(g)　ΔH=-534 kJ·mol⁻
(2)试用化学反应能量图表示该反应过程中能量的变化。
(3)已知：N O (l)与C H N (l)(偏二甲肼)燃烧产物只有CO (g)、H O(g)、N (g)，并放出大量热；且10.0g液态偏二甲
肼与液态四氧化二氮完全燃烧生成上述产物可放出425kJ 热量。写出该反应的热化学方程式：C H N (l)
+2N O (l)===2CO (g)+4H O(g)+3N (g)　ΔH=-2 550kJ·mol⁻
3.(1)0.25 molN H (l)与N O (l)完全反应生成氮气和气态水时，放出131.1 kJ热量。
①写出该反应的热化学方程式：N H (l)+N O (l)===3N (g)+4H O(g)　ΔH=-1 048.8 kJ·mol⁻
②N H (l)和N O (l)可作为火箭推进剂的主要原因为：反应放出热量大、产生大量气体
(2)航天燃料从液态变为固态，是一项重大的技术突破。铍是高效率的火箭燃料，燃烧时放出巨大的能量，已知
1 kg金属铍完全燃烧放出的热量为62 700 kJ，则铍燃烧的热化学方程式是：Be(s)+O (g)===BeO(s) 
ΔH=-564.3 kJ·mol⁻

火箭推进剂的发展历史与类型
(1)最早的火箭推进剂：中国古代发明的黑火药。
(2)第二代固体推进剂：聚硫橡胶、高氯酸铵(NH ClO )、铝粉(Al)复合推进剂，20世纪
50年代研制出高分子固体推进剂。
(3)20世纪60年代，开始使用液氧、四氧化二氮(N O )、液氢(H )和混肼等液体推进，其
特点是相对易存储。
(4)液氢⁃液氧推进剂被称为火箭推进剂的皇冠，但控制好液氢燃烧的难度极高。多用作
高空航行中高能末级火箭推进剂。
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1. Κ૶̃实，写出下ѵ反应的热化学方程式。

（1）1 mol Cu(s)与ᤠ量O2(g)反应生成CuO(s)，放出157.3 kJ的热量。

（2）1 mol C2H4(g)与ᤠ量O2(g)反应生成CO2(g)和H2O(l)，放出1 411.0 kJ的热量。

（3）1 mol C(s)与ᤠ量H2O(g)反应生成CO(g)和H2(g)，吸ஆ131.5 kJ的热量。

2. 已知：

（1）1 mol N2(g)中的化学键断裂时需要吸ஆ946 kJ的能量。

（2）1 mol O2(g)中的化学键断裂时需要吸ஆ498 kJ的能量。

（3）1 mol NO(g)中的化学键形成时要᧖放632 kJ的能量。

ឰ写出N2(g)与O2(g)反应生成NO(g)的热化学方程式。

3. ᤠ量H2(g)在1 mol O2(g)中߹Л燃烧，生成2 mol H2O(l)，放出571.6 kJ的热量。ឰ写出表示H2燃烧热的

热化学方程式。

4. 有人ឭ，下ѵː个反应的ΔH相Տ，这种ឭ法是否正确？为什么？

2CO(g) + O2(g)=2CO2(g) 

CO(g) + 1
2

O2(g)=CO2(g)

5. 氢能是一种理想的፯ᓤ能源。有科学ࠒ预言，氢能有可能成为人类ళ来的主要能源。

（1）为什么ឭ氢能是一种理想的፯ᓤ能源？

（2）ឰಪ૶附录Ⅰ所提供的燃烧热数૶，计算相Տ质量的氢气、ႁཙ、˳ᧁ在25 ℃和101 kPa时߹Л燃

烧放出的热量，૶此ឭ明氢气作为能源的͖点。

（3）ಊ᫞ᠫ料，了解氢能在Ѿ用过程中需要解х的੿术难题，以及氢能Ѿ用的发展前ఀ。

练习与应用

(1)Cu(s) + 1/2O (g) === CuO(s) ΔH= -157.3kJ/mol
(2)C H (g) + 3O (g) === 2CO (g) + 2H O(l) ΔH= -1 411.0 kJ/mol

(3)C(s) + H O(g) === CO(g) + H (g) ΔH= =131.5 kJ/mol

N (g) + O (g) === 2NO(g) ΔH= +180 kJ/mol

H (g) + 1/2O (g) === H O(l) ΔH= -285.8 kJ/mol

不正确；因为量反应中参加反应的CO(g)
的物质的量不同，所以ΔH不同。

(1)氢气本身无毒，极易燃烧，燃烧产物是水，对环境无污染，由水可制得氢气，原料来源丰富。
(2)1gH 完全燃烧放出的热量是142.9 kJ；1gCO完全燃烧放出的热量是10.1kJ；1gCH 完全燃烧放
出的热量是55.6kJ。氢气作为能源的优点：热值高。
(3)应解决的问题：一是降低制取氢气的成本；二是安全、大量地储存和运输氢气。电解水、利用
太阳能分解水，甲烷等烃与水蒸气反应、焦炭与水蒸汽反应等都可以制取氢气，其中最适合将来
大规模制取氢气的方法是利用太阳能分解水。利用热能、电能制取氢气都是以有限的能源制取新
能源，而太阳能是取之不尽的。

(2)C H (g) + 3O (g) === 2CO (g) + 2H O(l) ΔH= -1 411.0 kJ/mol
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在科学研究和ࢺ业生产中，常常需要了解反应热。᝵

多反应热可以ᤰ过实验直接测定，但是有些反应热是无法

直接测定的。例如，对于化学反应： 

C(s) + 1
2

O2(g)=CO(g)

C燃烧时不可能Лᦊ生成CO，总有一ᦊ分CO2生成，

因此ស反应的反应热是无法直接测定的。但这个反应热是

ч金ࢺ业中᭤常有用的数૶，应ស如何ᖍ४ք？能否Ѿ

用一些已知反应的反应热来计算其他反应的反应热ք？

一、盖斯定律

1836年，化学ࠒᄦள (G. H. Hess，1802ú1850)从大量

实验中总ፇ出一条规律：一个化学反应，不管是一步߹成

的还是分ї步߹成的，其反应热是相Տ的。这就是ᄦள

。॥ࠀ

ᄦள定律表明，在一定条件下，化学反应的反应热只

与反应体系的始态和终态有关，而与反应的᤭य़无关。这

与ᄆࡣ时人的ҹ能变化相似。如图1-7所示，某人要从ࡣ

下A点到᣺ࡣ顶B点，他从A点出发，无论是Ꮲࡣᡕࡻ୼

ᄆ而上，还是˲گ፶车直ࡣݐ顶，ेత终到᣺B点时，他

所处ͯᎶ的海પ相对于起点A来ឭ都高了300 m。ԁ此人

的ҹ能变化只与起点A和终点B的海પ差有关，而与由A

点到B点的᤭य़无关。

盖斯定律 Hess law 

1840年，俄国化学家Hess根据他多年热化学的测量结
果，提出了Hess定律。该定律在热力学第一定律之前提
出，对热力学第一定律的确立提供了很大的帮助。该定
律叙述为任何一个化学反应不管是一步完成还是多步完
成，其热效应总是相通的。换言之，反应热只与反应的
始、终态有关，而与反应所经历的途径无关。

我们把热力学标准态下的化学反应
的焓变，称为标准反应焓变(热)，用
Δ H 表示，则生成焓Δ H 与化学
反应的反应热Δ H 之间的关系为：
  Δ H = ∑Δ H      - ∑Δ H

θθ

θ θ

mm

m m(产物)

r f

r
θ
m

m(反应物)f
θ

f

由燃烧焓来计算反应焓，应该是反
应物的燃烧焓减去生成物的燃烧
焓。故燃烧焓Δ H 与化学反应的反
应热Δ H 之间的关系为：
  Δ H = ∑Δ H       - ∑Δ H

c m
θ

r m
θ

r m
θ c c

θθ
m(反应物) m(生成物)

r

盖斯定律的应用：
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图1-7 人的ҹ能变化与上ࡣ的᤭य़无关

๒પ400   m

๒પ100   m
A

B

ᄦள定律在科学研究中Ц有᧘要ਓ˧。在͕多的化学

反应中，有些反应进行४很慢，有些反应不容௜直接发生，

有些反应ड़ड़伴有副反应发生，这ፌ直接测定反应热造成

了ڈ难。Ѿ用ᄦள定律，可以ᫎ接地将它们的反应热计算

出来。

例如，对于前᭧提到的反应：

C(s) + 1
2

O2(g)=CO(g)

ᙊ然ស反应的反应热无法直接测定，但下ѵː个反应

的反应热Ԃ可以直接测定：

 
C(s) + O2(g)=CO2(g)        ΔH1=�393.5 kJ/mol

CO(g) + 1
2

O2(g)=CO2(g)   ΔH2=�283.0 kJ/mol

上述三个反应Ц有如下关系： 

C(s)与O2(g)生成CO2(g)的反应可以一步߹成（反应热

为ΔH1），也可以分ː步߹成：第一步，C(s)与O2(g)反应

生成CO(g)（反应热为ΔH3）；第二步，CO(g)与O2(g)反应

生成CO2(g)（反应热为ΔH2）。ಪ૶ᄦள定律，ѷ有：

C(s)+O2(g) CO2(g)

CO(g)+     O2(g)1
2

ΔH3

ΔH1

ΔH2

口诀:先观察,找唯一;同正异负成比例,无关物质做消去：

(1)虚拟路径法
若由A生成D可以有两个途径：①
由A直接生成D，反应热为ΔH；
②由A生成B，再由B生成C，最后
由C生成D，每一步的反应热分别
为ΔH 、ΔH 、ΔH ，则各反应
热之间的关系如图所示。

利用盖斯定律计算反应热的两种方法:

例1　镁和氯气反应生成氯化镁的
能量关系如图所示。

则ΔH =ΔH +ΔH +ΔH +ΔH -ΔH (用
ΔH ~ΔH 表示)。 
(2)加合法
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热化学研究的先驱——盖斯

1802年，盖斯出生于瑞士的日内瓦，三

岁时全家迁居俄国。1825年，盖斯获得医学

博士学位，1838年当选为俄国科学院院士。

最早研究反应热的是法国化学家拉

瓦锡和法国数学家、天文学家拉普拉斯

（P.-S. Laplace, 1749—1827），他们利用冰量

热计（即以被熔化了的冰的质量来计算热量）

测定了碳单质的燃烧热，测得的数值与现代

精确测定值十分接近。1836年，盖斯受炼铁

中热现象的启发，利用自己设计的量热计测

定了大量的反应热，并依据氨水、氢氧化钠、

氢氧化钾、石灰分别与硫酸反应的反应热总

结出了盖斯定律。

盖斯定律的提出，为反应热的研究提供了

极大的方便，使一些不易测准或无法测定的化

学反应的反应热可以

通过推算间接求得。

盖斯定律的提出要早

于能量守恒定律的确

认，因此，盖斯定律

是化学热力学发展的

基础，至今仍有广泛

的应用。

ሙߦԾភ

图1-8 ᄦள

ΔH1=ΔH2 +ΔH3

ΔH3=ΔH1 -ΔH2

       =-393.5 kJ/mol -（-283.0 kJ/mol）

       =-110.5 kJ/mol

ԁ：

C(s) + 1
2

O2(g)=CO(g)   ΔH3=�110.5 kJ/mol

可见，ಪ૶ᄦள定律，我们可以Ѿ用已知反应的反

应热来计算ళ知反应的反应热。例如，ᔪ某个化学反应

的ΔH=+a kJ/mol，ѷ其ᤤ反应的 ΔH=-a kJ/mol ；ᔪ某

个反应的化学方程式可由Գܱї个反应的化学方程式相ҫ

ѓ而४到，ѷស反应的反应热也可以由这ї个反应的反应

热相ҫѓ而४到。

例2　用水吸收NOx的相关热化学方程式如
下：
2NO (g)+H O(l)===HNO (aq)+HNO (aq)　
ΔH= -116.1 kJ·mol⁻
3HNO (aq)===HNO (aq)+2NO(g)+H O(l)　
ΔH= +75.9 kJ·mol⁻
反应3NO (g)+H O(l)===2HNO (aq)+NO(g)
的ΔH= -136.2 kJ·mol⁻ 。 
解析　比较目标方程式和已知方程
式，显然HNO (aq)是要消去的中间产
物，且其分别在已知方程式的异侧，
应用加法。给两个已知方程式由上至
下编号为①、②，消去HNO (aq)，再
化简为目标方程式，算法如下：
目标方程式=(①×3+②)，则
ΔH=×(-116.1 kJ·mol⁻ ×3+75.9 
kJ·mol⁻ )=-136.2 kJ·mol⁻ 。
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二、反应热的计算

在实际应用中，常常需要计算反应热。例如，化ࢺ生

产中对于化学反应过程中热量的Ѿ用、化学反应条件的控

制等都๘及反应热的计算问题。

【例题 1】 ᳧ᨡᆈ（主要成分为FeS2）的燃烧是ࢺ业

上制ᆵ酸时४到 SO2 的᤭य़˨一，反应的化学方程式为：

4FeS2 + 11O2 
高温
= 2Fe2O3 + 8SO2

在 25 ℃和 101 kPa 时，1 mol FeS2(s)߹Л燃烧生成

Fe2O3(s)和SO2(g)时放出853 kJ的热量。这些热量（ࢺ业中

Է做“ऌ热”）在生产过程中४到了Ѝ分Ѿ用，大大ᬌ低了

生产成本，对于节ጞᠫ源、能源循ဗѾ用Ц有᧘要ਓ˧。

（1）ឰ写出FeS2燃烧的热化学方程式。

（2）计算理论上1 kg᳧ᨡᆈ（FeS2的含量为 90�）߹

Л燃烧放出的热量。

【解】  （1）ಪ૶题ਓ，FeS2燃烧的热化学方程式为：

FeS2(s) + 11
4

O2(g)=1
2

Fe2O3(s)+2SO2(g)  ΔH=-853 kJ/mol

（2）FeS2的୕࠷质量为120 g·mol-1。

1 kg᳧ᨡᆈ含FeS2的质量为：1 000 gf90�=900 g

900 g FeS2的物质的量为：

 
900 g

120 g·mol-1 = 7.5 mol

理论上1 kg᳧ᨡᆈ߹Л燃烧放出的热量为：

7.5 molf853 kJ/mol=6 398 kJ

答：（1）FeS2燃烧的热化学方程式为：

FeS2(s) + 11
4

O2(g)= 1
2

Fe2O3(s)+2SO2(g) ΔH=-853 kJ/mol。

（2）理论上1 kg᳧ᨡᆈ߹Л燃烧放出的热量为6 398 kJ。

【例题 2】 ᗈᖭዾ是人体所需能量的᧘要来源˨一，

设它在人体ጸጻ中߹Л氧化时的热化学方程式为：

C6H12O6(s) + 6O2(g)=6CO2(g) + 6H2O(l)  ΔH=-2 800 kJ/mol

计算 100 g ᗈᖭዾ在人体ጸጻ中߹Л氧化时产生的

一定量的反应物产生热量的计算：

反应热的大小比较
(1)根据反应物的量的大小关系比较反应焓变的
大小。
①H (g)+O (g)===H O(g)　ΔH
②2H (g)+O (g)===2H O(g)　ΔH
反应②中H 的量更多,因此放热更多,故
ΔH >ΔH 。
(2)根据反应进行的程度大小比较反应焓变的大
小。
①C(s)+O (g)===CO(g)　ΔH
②C(s)+O (g)===CO (g)　ΔH
反应②中,C完全燃烧,放热更多,故ΔH >ΔH 。
(3)根据反应物或生成物的状态比较反应焓变的
大小。
①S(g)+O (g)===SO (g)　ΔH
②S(s)+O (g)===SO (g)　ΔH
方法一:图像法,画出上述两反应能量随反应过
程的变化曲线。

由图像可知:ΔH <ΔH 。
方法二:通过盖斯定律构造新的热化学方程式。
由①-②可得S(g)===S(s)　ΔH=ΔH -ΔH <0,
故ΔH <ΔH 。
(4)根据特殊反应的焓变情况比较反应焓变的大
小。
①2Al(s)+O (g)===Al O (s)　ΔH
②2Fe(s)+O (g)===Fe O (s)　ΔH
由①-②可得2Al(s)+Fe O (s)===2Fe(s)+Al O (s)　
ΔH
已知铝热反应为放热反应,ΔH=ΔH -ΔH <0,
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热量。

【解】  ಪ૶热化学方程式可知，1 mol C6H12O6在人体ጸጻ中߹Л

氧化时产生的热量为2 800 kJ。

C6H12O6的୕࠷质量为180 g·mol-1。

100 g C6H12O6的物质的量为：

100 g
180 g·mol-1

=0.556 mol 

0.556 mol C6H12O6߹Л氧化时产生的热量为：

0.556 mol f2 800 kJ/mol =1 557 kJ

答：100 gᗈᖭዾ在人体ጸጻ中߹Л氧化时产生的热量为1 557 kJ。

【例题3】 ཥ༻与水ᗢ气反应、ႁཙ与水ᗢ气反应ک是ࢺ业上制

ԩ氢气的᧘要方法。这ː个反应的热化学方程式分别为：

ŀC(s) + H2O(g)=CO(g) + H2(g)     ΔH1=+131.5 kJ/mol 

ŁCH4(g) + H2O(g)=CO(g) + 3H2(g)  ΔH2=+205.9 kJ/mol

ត计算CH4(g)=C(s) + 2H2(g)的ΔH。

【解】  分析各化学方程式的关系可以४出，将反应ŀ的ᤤ反应与

反应Ł相ҫ，४到反应：

CH4(g)=C(s) + 2H2(g)

ԁ：

     CO(g) + H2(g)=C(s) + H2O(g)      ΔH3=-ΔH1=-131.5 kJ/mol 

+) CH4(g) + H2O(g)=CO(g) +3H2(g)  ΔH2=+205.9 kJ/mol

     CH4(g)=C(s) + 2H2(g)                        ΔH=? 

ಪ૶ᄦள定律：

ΔH=ΔH3+ΔH2

       =ΔH2-ΔH1

       =+205.9 kJ/mol-131.5 kJ/mol

       =+74.4 kJ/mol

答：CH4(g)=C(s) + 2H2(g)的ΔH=+74.4 kJ/mol。

十字交叉法：
1molA、B完全燃烧分别放出a 
kJ、b kJ热量，1molA、B混合
物完全燃烧放出m kJ热量。

A: a          a-m

B: b          m-b

m

则A、B物质的量之比为：

n(A)        |a-m|

n(B)        |m-b|
=
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1. 4 gᆵዠ在O2中߹Л燃烧生成SO2气体，放出37 kJ的热量，写出S燃烧的热化学方程式。

2. H2与O2反应生成1 mol水ᗢ气，放出241.8 kJ的热量，写出ស反应的热化学方程式。ᔪ1 g水ᗢ气转

化为液态水，放出2.444 kJ的热量，计算H2(g) + 1
2 O2(g)=H2O(l)的ΔH。

。用液化气的成分˨一是ʸཙ。े10 kgʸཙ߹Л燃烧生成二氧化ᇏ和液态水时，放出5f105 kJ的热量ࠒ .3

（1）写出ʸཙ燃烧的热化学方程式。

（2）已知1 mol液态水变为水ᗢ气时需要吸ஆ44 kJ的热量，计算1 molʸཙ߹Л燃烧生成二氧化ᇏ

和水ᗢ气时放出的热量。

4. 火箭发࠱时可以用ᐶ（N2H4，液态）作燃料，NO2作氧化剂，二者反应生成N2和水ᗢ气。已知：

ŀN2(g) + 2O2(g)=2NO2(g)          ΔH1=+66.4 kJ/mol

ŁN2H4(l) + O2(g)=N2(g) + 2H2O(g)   ΔH2=-534 kJ/mol

ឰ写出N2H4(l)与NO2反应的热化学方程式。

5. 在ᣒ人航天器中，可以Ѿ用CO2与H2的反应，将航天员֐出的CO2转化为H2O等，然后ᤰ过电解

H2O४到O2，从而实现O2的再生。已知：

ŀCO2(g) + 4H2(g)=CH4(g) + 2H2O(l)   ΔH1=-252.9 kJ/mol

Ł2H2O(l)=2H2(g) + O2(g)            ΔH2=+571.6 kJ/mol

ឰ写出ႁཙ与氧气反应生成二氧化ᇏ和液态水的热化学方程式。

：业上制ԩ氢气时๘及的一个᧘要反应是ࢺ .6

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

已知：

ŀC(s) + 12 O2(g)=CO(g)   ΔH1=-110.5 kJ/mol

ŁH2(g) + 1
2 O2(g)=H2O(g)  ΔH2=-241.8 kJ/mol

łC(s) + O2(g)=CO2(g)       ΔH3=-393.5 kJ/mol

ឰ写出一氧化ᇏ与水ᗢ气反应生成二氧化ᇏ和氢气的热化学方程式。

练习与应用

S(s) + O (g) === SO (g) ΔH= -296 kJ/mol

H (g) + 1/2O (g) === H O(g) ΔH= -241.8 kJ/mol
ΔH= -285.792 kJ/mol

C H (g) + 13/2O (g) === 4CO (g) + 5H O(l) ΔH= -2 900 kJ/mol

2 680 kJ

2N H (l)+ 2NO (l)===3N (g)+4H O(g)　ΔH=-1 310.4 kJ·mol⁻

CH (g) + 2O (g) === CO (g) + 2H O(l) ΔH= -890.3 kJ/mol

CO(g) + H O(g) === CO (g) + H (g) ΔH= -41.2 kJ/mol
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一、化学反应中能量变化的认识视角

二、化学反应的热效应

ឰ߹成下表。

 反应类型
放热反应

（以H2与Cl2反应生成HCl为例）

吸热反应

［以H2O(g)分解生成H2和O2为例］

 体系与环境间的热交换

 体系内能变化的主要原

因（从化学键断裂和形成

的角度说明）

 符号表征（ΔH）

三、热化学方程式

热化学方程式不仅表明了化学反应中的物质变化，而˅表明了化学反应中的能量变化。

整理与提升

物质变化 质量守恒定律

能量守恒定律能量变化

热化学方程式
表示

ᥖ循

ᥖ循

反应体系是吸热
还是放热

反应体系吸ஆ或
放出热量的多少

定量定性

体系内能（U）

体系与ဗܒ的
能量转化

ಪ૶热化学方程式、ᄦள
定律等计算反应热

等温等压下，反应热可用
ཟ变（ΔH）表示

化学反应中
的能量变化

变化

守恒 计算

表ढ़

热效应

2� 第一ቦ 化学反应的热效应
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1. 在相Տ条件下，质量相等的ː͋H2与足量的O2Ѝ分反应，分别生成液态水（反应ŀ）和水ᗢ气

（反应Ł）。下ѵឭ法正确的是（  ）。

A.反应ŀ放出的热量多

B.反应Ł放出的热量多

C.反应ŀ、Ł放出的热量一样多

D.无法උᣗ反应ŀ、Ł放出的热量

2. 已知：N2(g) + 3H2(g)=2NH3(g)   ΔH=-92.4 kJ/mol。ᔪ断裂1 mol HúH、1 mol NúH需要吸ஆ的能

量分别为436 kJ、391 kJ，ѷ断裂1 mol N  N需要吸ஆ的能量为（  ）。

A. 431 kJ                        B. 945.6 kJ   

C. 649 kJ                        D. 869 kJ

3. 在25 ℃和101 kPa下，1 g H2燃烧生成液态水放出142.9 kJ的热量，ѷ下ѵ热化学方程式中˺写正确

的是（  ）。

A. 2H2(g) + O2(g)=2H2O(l)   ΔH=-142.9 kJ/mol

B. H2(g) + 1
2 O2(g)=H2O(l)   ΔH=-285.8 kJ/mol

C. 2H2(g) + O2(g)=2H2O(g)   ΔH=-571.6 kJ/mol

D. H2(g) + 1
2 O2(g)=H2O(g)    ΔH=+285.8 kJ/mol

4. 已知：H2(g) + Cl2(g)=2HCl(g)  ΔH=-184.6 kJ/mol。ѷHCl(g)= 1
2 H2(g) + 1

2 Cl2(g)的ΔH=    。

5. 在ಖю࿄ц下，1.68 L仅由C、Hː种元素ጸ成的某气体质量为1.2 g，在25 ℃和101 kPa下߹Л燃

烧生成CO2(g)和H2O(l)时，放出66.77 kJ的热量。

（1）ស气体的分子式为     。

（2）表示ស气体燃烧热的热化学方程式为                              。

6. 已知：

ŀH2O(g)=H2(g) + 1
2 O2(g)  ΔH=+241.8 kJ/mol

ŁC(s) + 1
2 O2(g)=CO(g)  ΔH=-110.5 kJ/mol

łC(s) + O2(g)=CO2(g)  ΔH=-393.5 kJ/mol

ឰ܍写下ѵቇᄇ。

（1）上述反应中属于吸热反应的是    （܍序Ղ）。

（2）表示C的燃烧热的热化学方程式为    （܍序Ղ）。

（3）  10 g H2߹Л燃烧生成水ᗢ气，放出的热量为        。

（4）写出CO燃烧的热化学方程式：                         。

复习与提高

复习与提高 21

A

B

B

+92.3 kJ/mol

CH (g) + 2O (g) === CO (g) + 2H O(l) ΔH= -890 kJ/mol
CH

1 209 kJ
CO(g) + 1/2O (g) === CO (g)  ΔH= -283 kJ/mol

①
③
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7. 写出下ѵ反应的热化学方程式。

（1）  1 mol C2H2(g)在O2中߹Л燃烧生成CO2和液态水，放出1 299.6 kJ的热量。

（2）  23 g C2H5OH(l)在O2中߹Л燃烧生成CO2和液态水，放出683.4 kJ的热量。

8. 已知：

ŀC(s) + O2(g)=CO2(g)        ΔH1=-393.5 kJ/mol

Ł2Mg(s) + O2(g)=2MgO(s)  ΔH2=-1 203.4 kJ/mol

写出Mg与CO2反应的热化学方程式。

9. 2008年北京ݘ运会“ᇼ̈”火༺的燃料是ˉཙ（C3H8），1996年̎ྲР大ݘ运会火༺的燃料是ˉམ

（C3H6）。ˉཙᑲ氢可४到ˉམ。

已知：

ŀC3H8(g)=CH4(g) + C2H2(g) + H2(g) ΔH1=+255.7 kJ/mol

ŁC3H6(g)=CH4(g) + C2H2(g)   ΔH2=+131.5 kJ/mol

计算C3H8(g)=C3H6(g) + H2(g)的ΔH。

10. 已知：

ŀH2(g) + 1
2

O2(g)=H2O(l)      ΔH1=-285.8 kJ/mol

ŁC3H8(g) + 5O2(g)=3CO2(g) + 4H2O(l)  ΔH2=-2 219.9 kJ/mol

（1）在25 ℃和101 kPa下，H2和C3H8的混合气体5 mol߹Л燃烧生成CO2和液态水，放出6 264.2 kJ

的热量。计算ស混合气体中H2和C3H8的体积උ。

（2）已知：H2O(l)=H2O(g)  ΔH3=+44.0 kJ/mol。写出C3H8燃烧生成CO2和水ᗢ气的热化学方程式。

22 第一ቦ 化学反应的热效应

2C H (g) + 5O (g) === 4CO (g) + 2H O(l) ΔH= -2 599.2 kJ/mol

C H OH(l) + 3O (g) === 2CO (g) + 3H O(l) ΔH= -1 366.8 kJ/mol

2Mg(s) + CO (g) === C(s) + 2MgO(s) ΔH= -809.9 kJ/mol

ΔH= +124.2 kJ/mol

1:1

C H (g) + 5O (g) === 3CO (g) + 4H O(g) ΔH= -2 043.9 kJ/mol
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႓ࣺᏁ䕌⢴̻ࡃ

႓Ꭰ㶎ࡃ

研究一͗化学反应ᬣ，ᒭᒭ䰭要关∕以̸͑͗᫦䲏的

䬛题喟一是反应的ᔘᚏ和ࢳ程，⊶ࣷ反应䕌⢴和反应ᱧ⤳喠

ι是反应的䊸߬和䭽Ꮣ，⊶ࣷ反应᫦ा和化学Ꭰ㶎。䔆͑

͗᫦䲏既有ݘࡧ，ࣵ有㖁㈨。䔆ψ䬛题的研究，ᄦλᤚ⹧

化学反应的㻱律，㣤ᓄ䄰ᣔ化学反应的⤳论ӊᢛ，以ࣷᬒ

፥生活和ጒ͇ۉ生ϔ䘪具有重要的意义。

合成⅕ጒࢯ

႓反应䕌⢴ࡃ ●

႓Ꭰ㶎ࡃ ●

႓反应的᫦ाࡃ ●

႓反应的䄰ᣔࡃ ●



2� 第二ቦ 化学反应速率与化学平衡

す̭㞯
႓ࣺᏁ䕌⢴ࡃ

我们知᥋，不Տ化学反应的速率有大有࠵。例如，火

ᕲ的爆炸在ᅯᫎ߹成，溶液中的一些离子反应在分ሚ˨内

就能实现，而ࠉ温下܈料、ൃᑛ的Ꮵ化ѷඋᣗᎁ慢，自然

界的ࡸᆃ᮳化、溶ศ形成更是要ᄈ年ၵᒰӢ年才能߹成。

那么，如何表示化学反应速率？如何认识影响化学反应速

率的因素ք？

 

一、化学反应䕌⢴

任何化学反应的快慢都表现为有关物质的量随着时ᫎ

变化的多少。因此，化学反应速率可以用单ͯ时ᫎ、单ͯ

体积中反应物或生成物的物质的量变化来表示。如果反应

体系的体积是恒定的，ѷӑߦԦऄᤴဋᤰ常用单ͯ时ᫎ内

反应物ไ度的ѓ࠵或生成物ไ度的ܙ大来表示①：

 
v= Δc

Δt

式中，Δc表示反应物ไ度或生成物ไ度的变化，其常

用单ͯ是mol/L（或mol·L-1）等；Δt表示反应时ᫎ的变化，

其常用单ͯ是s（ሚ）、min（分）  等；v表示反应速率（ԩ正

ϙ），其常用单ͯ是mol/(L·s) （或mol·L-1·s-1）等。 

对于一个化学反应：mA + nB = pC + qD，可用任一种物

质的物质的量ไ度随时ᫎ的变化来表示ស化学反应的速率。

  ŀ ˑಫ地ឭ，这᧗是ૉ化学反应的平ک速率。

化学反应ᤴဋ 

chemical reaction rate

不同化学反应的速率千差万别，如火药的爆炸可在瞬间
完成，水溶液中简单的离子反应在分秒之内实现，反应
釜中乙烯的聚合过程按小时计算，室温条件下普通塑
料、橡胶的老化速率按年计，而自然界岩石的风化速率
则按百年以至千年计算。化学反应的速率定义为单位时
间内反应物或生成物浓度改变量的正值。

在表示与测定反应速率时要注意以下几点：
(1)化学反应速率随时间而改变。
v=Δc/Δt(取正值)计算的是平均速
率。若将观察的时间间隔无限缩小，
平均速率的极限值即为化学反应在t时
的瞬时速率。 lim[Δc/Δt(取正
值)]=dc/dt(取正值)。速率图像中各点
的速率可分别从各点切线的斜率取正
值求得。
(2)反应aA + bB → cC + dD的反应
速率可以表示为：-d(A)/dt、-d(B)/
dt、d(C)/dt或d(D)/dt。显然，用单位
时间内不同物质浓度变化量的正值来
表示的反应速率其数值是不同的，这
既不方便，也容易混淆。现行
SI制建议将dc/dt值除以反应方程式中
的计量系数，那么一个反应就只有一
个反应速率值。例如，对上述反应其
速率v=-1/a×d(A)/dt=-1/b×d(B)/dt=1/
c×d(C)/dt=1/d×d(D)/dt
这也是化学反应速率快慢比较的一种
方法。
(3)化学反应有可逆性，当正反应开始
进行之后，随之即有逆反应发生，所
以实验测定的反应速率实际上是正向
速率和逆向速率之差，即净反应速
率。但有些化学反应逆反应速率非常
之小，如H O 分解放出O ，可看作单
向反应，这时我们把反应刚开始一刹
那的瞬时速率称为初速率，记作v 。

Δt→0

该反应速率也称“基于浓度”的反应速率，适用于
溶液反应和恒容反应。用分压变化表示的反应速
率vp=dp/dt,p为分压。对非恒容或复相反应，则
用更普遍的转化速率dξ/dt表示。(ξ为反应进程)

⚠注意：固体或纯液体的浓度记为常数，
Δc=0，因此不用固体或纯液体表示化学反应
速率。(可用单位时间内质量/体积变化表示)

mol/(L·min)
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例如，在ࠛ᫇容器中发生反应：N2+3H2 2NH3，

反应开始时N2 的ไ度为 0.8 mol/L，5 min后N2 的ไ度变

为 0.7 mol/L。ेΔt=5 min 时，Δc(N2)=-0.1 mol/L。ಪ

૶化学方程式中各物质化学计量数的关系，可४Δc(H2)= 

-0.3 mol�L，Δc(NH3)= 0.2 mol�L。

用N2、H2和NH3的ไ度变化表示的化学反应速率分别为：

 

化学反应速率是可以ᤰ过实验测定的。ಪ૶化学反应

速率表᣺式，实验中需要测定不Տ反应时҉反应物（或生

成物）的ไ度。实际上，任何一种与物质ไ度有关的可观

测量都可以ҫ以Ѿ用，如气体的体积、体系的压强、ᮨᓤ

的深ู、光的吸ஆ、导电能力等。例如，对于在溶液中进

行的反应，े反应物或生成物本ᢶ有උᣗ明显的ᮨᓤ时，

人们常常Ѿ用ᮨᓤ变化与ไ度变化ᫎ的උ例关系来测量反

应速率。

二、ᒞ৺化学反应䕌⢴的఍㉍

在相Տ条件下，不Տ的化学反应会有不Տ的速率，这

表明反应速率ᯫЏ是由反应物的ጸ成、ፇ౞和性质等因素

х定的。ไ度、压强、温度及ϴ化剂等因素也会影响反应

速率，实验中可以ᤰ过定性观ࠣ的方法来උᣗ化学反应速

率的大࠵。ᬔ了定性观ࠣ，也可ᤰ过实验进行定量测定。

v(A)=-            ， v(C)=             ，v(B)=-            ， v(D)=Δc(A)
Δt

Δc(C)
Δt

Δc(B)
Δt

Δc(D)
Δt

v(A)
m

v(B)
n

v(C)
p

v(D)
q= = =˅有：

v(N2)=-               =                   = 0.02 mol�	L·min
Δc(N2)
Δt

0.1 mol�L
5 min

v(H2)=-               =                   = 0.06 mol�	L·min


v(NH3)=                   =                   = 0.04 mol�	L·min


Δc(H2)
Δt

Δc(NH3)
Δt

0.3 mol�L
5 min

0.2 mol�L
5 min

在同一时间内，用不同物质来表
示的反应速率可能不同，但表示
反应的快慢相同，且反应速率的
数值之比等于这些物质在化学方
程式中的化学计量数之比，即
v(A):v(B):v(C):v(D)=m:n:p:q

“三段式”法计算化学反应速率的答
题模板
(1)基本步骤。
①准确写出化学方程式。
②找出各物质的初始量、转化量、
平衡量(物质的量浓度或物质的
量)。
③根据已知条件建立等式关系进行
解答。
(2)基本模式。
            mA + nB===pC+qD
起始/(mol·L-1)	 a	  b	     0	 0
变化/(mol·L-1)	  mx	 nx	 px	qx
平衡/(mol·L-1)	 a-mx	b-nx	px	qx

化学反应速率(v)之比=物质的量浓
度变化量(Δc)之比=物质的量变化
量(Δn)之比=化学计量数之比

化学反应速率大小的比较方法
由于同一化学反应的反应速率用不同
物质表示时数值可能不同,所以比较反
应的快慢不能只看数值的大小,而要进
行一定的转化。
(1)看单位是否统一,若不统一,换算成相
同的单位。
(2)换算成同一物质表示的速率,再比较
数值的大小。
(3)比较化学反应速率与化学计量数的
比值,即对于一般反应
aA+bB===cC+dD,例如比较v(A)/a与
v(B)/b,若v(A)/a>v(B)/b,则用A表示的反
应速率比B大。

⚠注意：
(1)固体和纯液体浓度可视为常数，改变用量对速率无影响。
(2)固体物质的反应速率与表面积有关。
(3)对于离子反应，只有实际参加反应的各离子浓度发生变化
才会引起化学反应速率的改变。
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定ভ与定量ᆑቃॖ־化ߦ反应速ဋ的ڂጉ

ǘଢѣ᫈ᮥǙ

ไ度ǌ温度ǌϴ化Ҏ኎ڂጉ如何ॖ־化ߦ反应速ဋ？如何测定化ߦ反应速ဋ？

ǘ实ᰎ探究ĈǙ

ᤥહࠄᰎ用ֶ，᝺计ࠄᰎଊቃॖ־化ߦ反应速ဋ的ڂጉ。

ᰎ用ֶ὘ࠄ

དྷ杯ǌតኮǌ量筒ǌតኮ౶ǌᑛ݀ໟኮǌ温度计ǌሚ表。

0.1 mol/L Na2S2O3 溶液ǌ0.1 mol/L H2SO4 溶液ǌ0.5 mol/L H2SO4 溶液ǌ5��H2O2 溶

液ǌ1 mol/L FeCl3 溶液ǌᗢᯤ水ǌ热水。

ᰎவವ᝺计὘ࠄ

因素־ॖ 实验步ᰡ 实验现象比ᣗ 结论

ไ度

温度

ϴ化剂

ǘ实ᰎ探究ĉǙ

ᤰ᣿ࠄᰎ测定并උᣗ下列化ߦ反应的速ဋ。

（1）按图2-1ਫ਼ᇨጸᜉࠄᰎᜉᎶ。在᩼ॎၫ内ஊ入

2 g ᩥዢ，ᤰ᣿Ѭ液໤஧ҫ入40 mL 1 mol/L H2SO4 溶液，

测量并记录ஆᬷ10 mL H2 ਫ਼用时ᫎ。

（2）如౧用4 mol/L H2SO4 溶液̽ణ1 mol/L H2SO4 溶

液重复上述ࠄᰎ，ਫ਼用时ᫎ͘ܙҫᤇ௧ѓ࠶？请ᤰ᣿ࠄ

ᰎᰎ᝽，并ᝍ᧖Ԕڂ。

将测定ፇ౧填入下表，计算并උᣗ化ߦ反应速ဋ。

ត剂 所用时间 反应ᤴဋ 结论

1 mol/L H2SO4溶液

4 mol/L H2SO4溶液

ǘ᫈ᮥ֗ᝧ᝷Ǚ

上述ࠄᰎଊቃ中，Ϳ用҂了哪些ሙߦவข？

探究

图 2-1 测定ᩥ与ሪᆵ酸反应
速率的ᜉᎶ

两种浓度的H SO 溶液与Na S O 溶液反应均出现黄
色浑浊,且滴加0.5 mol/L H SO 溶液的试管中比滴
加0.1 mol/L H SO 溶液的试管中先出现黄色浑浊

浓度越大,反应速率越快

蒸馏水浴和热水浴中的两组实验均出现黄色浑
浊,且热水浴中比蒸馏水浴中先出现黄色浑浊

温度越高,反应速率越快

未加FeCl 溶液的H O 溶液中产生气泡不明显,
而滴有FeCl 溶液的H O 溶液中产生大量气泡 催化剂可加快化学反应速率

Na S O  + H SO  === Na SO  + SO ↑ + S↓ + H O

可根据产生(乳白色/黄色)浑浊的先后判断反应速率的大小，不能通过
观察产生气泡的快慢比较反应速率的大小，SO 易溶于水(1:40)，且
H SO 、Na S O 溶液浓度较小，可能看不到明显的气泡。

长

短

慢

快

增大反应物浓度，
化学反应速率增大

锌的颗粒(即比表面积)大小基本相同 迅速加入

装置气密性良好，
且计时要迅速准确

结果测定速率偏大(忽略加入H SO 溶液排
出气体的体积)换成恒压滴液漏斗更准确

控制变量法和转换法 其他方案：在恒容反应装置中，测定一定时间内压强的
变化；测定一段时间内H⁺的浓度变化；测定一段时间内
锌粒的质量变化等。

用分液漏斗加入硫酸时的操作:①取下顶部活塞或者使塞上
的凹槽与漏斗口的小孔对齐,旋开下端活塞,保证液体顺利流
下;②加完后应该立即关闭分液漏斗下端活塞,避免漏气。
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在一ᓊৱц下，े其他条件相Տ时，ܙ大反应物ไ

度，化学反应速率ܙ大；ᬌ低反应物ไ度，化学反应速率

ѓ࠵。升高温度，化学反应速率ܙ大；ᬌ低温度，化学反

应速率ѓ࠵。大量实验᝽明，温度ඈ升高 10 ℃，化学反

应速率ᤰ常ܙ大为原来的2_4φ。这表明温度对反应速率

的影响᭤常显著。ϴ化剂也可以ஈ变化学反应速率。对

于有气体Ԡҫ的化学反应，ஈ变压强Տ样可以ஈ变化学

反应速率。

三、≨化能

如何解᧖ไ度、压强、温度及ϴ化剂等因素对化学反

应速率的影响ք？下᭧ᤰ过活化能和简单ᇌୣ理论对这一

问题进行讨论。

研究发现，大多数化学反应并不是经过简单ᇌୣ就

能߹成的，而ड़ड़经过多个反应步ᰡ才能实现。例如，

2HI=H2 + I2实际上是经过下ѵː步反应߹成的：

2HI ĠH2 + 2I· ①   

2I·Ġ I2                 

ඈ一步反应都称为基元反应，这ː个Џ后进行的基元

反应反௢了 2HI=H2 + I2的反应历程。反应历程ԡ称反应

机理。

基元反应发生的Џх条件是反应物的分子必须发生ᇌ

ୣ。以气体的反应为例，任何气体中分子ᫎ的ᇌୣ次数都

是᭤常ࢽ大的。ᤰ常ৱц下，े气体的ไ度为1 mol/L时，

在ඈቡ方ԑዛ、ඈሚ内反应物分子ᫎ的ᇌୣ可᣺到1028次。

如果反应物分子ᫎ的任何一次ᇌୣ都能发生反应的ភ，任

何气体的反应ک可以ᅯᫎ߹成。但实际并᭤如此。这ឭ明

并不是反应物分子的ඈ一次ᇌୣ都能发生反应。我们ં能

ܵ发生化学反应的ᇌୣԷ做ద஍ᇌୣ（如图2-2）。

  ŀ 自由基，ࣜ有单电子的原子或原子ڄ。

基Ћ反应

elementary reaction

有஍ᇌୣ effective collision

【方法归纳】　
1.速率常数的含义。
速率常数(k)是指在给定温度下,反应物
浓度皆为1 mol/L时的反应速率。在相
同的浓度条件下,可用速率常数大小来
比较化学反应的反应速率。
化学反应速率与反应物浓度(或浓度的
次方)成正比,而速率常数是其比例常数,
在恒温条件下,速率常数不随反应物浓
度的变化而改变。因此,可以应用速率
方程求出该温度下任意浓度时的反应
速率。
2.速率方程。
一定温度下,对于基元反应化学反应速
率与反应物浓度以其计量数为指数的
幂的乘积成正比。
对于基元反应(能够一步完成的反应):
aA(g)+bB(g)===gG(g)+hH(g)
则v=k·c (A)·c (B)(其中k为速率常数)。
如①SO Cl ===SO +Cl  v=k ·c(SO Cl )
②2NO ===2NO+O 　v=k ·c (NO )
③2H +2NO===N +2H O 
v=k ·c (H )·c (NO)
3.速率常数的影响因素。
温度对化学反应速率的影响是显著的,
速率常数是温度的函数,通常反应速率
常数越大,反应进行得越快。同一反应,
温度不同,速率常数将有不同的值,但浓
度不影响速率常数。
4.相同温度下,正、逆反应的速率常数
与平衡常数的关系。
对于基元反应:aA(g)+bB(g)===gG(g)
+hH(g)
v正=k正·c (A)·c (B);
v逆=k逆·c (G)·c (H);
平衡常数K=c (G)·c (H)/c (A)·c (B)=k
正· v逆/k逆/v正
反应达平衡时,v正=v逆,故K=k正/k逆，
v正/v逆=K/Q。

a

a b

b

ba

g

g

h

h

半衰期：化学反应的半衰期t1/2是反
应物浓度在反应过程中减少到出事
浓度一半所需要的时间。

反应级数=a+b

质量作用定律：对于基元反应，反应速率与反应
物浓度的幂乘积成正比。幂指数就是基元反应方
程中各反应物的系数。只适用于基元反应。

接触面积、溶剂、光照、原电池
等均能改变化学反应速率

所谓“基元反应”是指一步完成的反应，它
也是构成非基元反应历程的各基本步骤，
它们鲜明反映反应速率的规律性。若正向
反应是基元反应，其逆向反应也是基元反
应，并且中间活化体也是相同的。

反应机理中最慢的一步基元反应(Ea
最大)称为反应的速率决定步骤。
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为什么分子ᇌୣ时有的能发生化学反应，有的不能

ք？在化学反应的过程中，反应物分子必须Ц有一定的能

量，ᇌୣ时还要有合ᤠ的ԩ向，这样的ᇌୣ才能使化学键

断裂，从而发生化学反应。可见，发生有效ᇌୣ的分子必

须Ц有足ܵ的能量，这种分子Է做ำӑѬߕ。活化分子Ц

有的平ک能量与反应物分子Ц有的平ک能量˨差，Է做反

应的ำӑᑟ。

如图2-3所示，E1 表示反应的活化能，E2 表示活化分

子变成生成物分子放出的能量，E1-E2表示反应热。

图2-2 HI分解反应中分子ᇌୣ示ਓ图

活化分ߕ

activated molecule

活化能

activation energy

请࠽ត用ᇌୣေ᝷ᝍ᧖὘

（1）ेХ̵౎͈ᄱՏ时，为̤˦ܸܙ反应物的ไ

度͘Ύ化ߦ反应速ဋܸܙ，ᏫᬌͰ反应物的ไ度͘Ύ

化ߦ反应速ဋѓ࠵？

（2）ेХ̵౎͈ᄱՏ时，为̤˦Ӥ高温度͘Ύ

化ߦ反应速ဋܸܙ，ᏫᬌͰ温度͘Ύ化ߦ反应速ဋ

ѓ࠵？

নᏦ与ᝧ᝷

图2-3 化学反应中反应物、生成物
的能量与活化能的关系

对于某一化学反应来ឭ，在一定条件下，反应物分子

中活化分子的ᄈ分数是一定的，而单ͯ体积内活化分子的

数ᄬ与反应物分子的总数成正උ，ԁ与反应物的ไ度成正

HI

HI

HI

HI

喍�喎ⷝ᧋ᬣ⮱㘪䛼̺䋠 喍�喎ⷝ᧋ᬣ⮱ःा̺व䔯

HI

HI

HI

HI

喍�喎ᰶ᩵ⷝ᧋

HI

I.
I.

H2

HI

ԦऄབྷԦऄྭ
ၷੇྭ

Ԧऄ᣿ሮ

E1

O

E2ᑟ
᧚

凡是反应速率与反应物浓度的一次
方成正比的都是一级反应(v=kc )，
常见于溶液、气体、衰变等，一级
反应的半衰期是由速率常数决定
的，而与反应物的浓度无关。
凡是反应速率与浓度无关(即与浓
度的零次方成正比v=kc )的均属零
级反应。已知的零级反应中最多的
是在表面上发生的多相反应。如
N O在金粉表面热分解，
2N O→2N +O ，金粉表面能
吸附N O，但能促使N O分解的表
面位置是有限量的，当金表面已为
N O饱和时，被吸附的N O不断分
解，气相的N O就不断补充到金的
表面，因此再增加气相N O浓度对
反应速率就没有影响，而呈零级反
应。酶的催化反应、光敏反应往往
也是零级反应。此类反应半衰期与
浓度成正比。

正反应活化能    逆反应活化能

ΔH=正反应活化能(Ea正)-逆反应活化能(Ea逆)

Arrhenius对大量的实验数据进行归
纳和总结，提出了反应速率与温度
关系的经验公式：
  lgk=- Ea × 1 + C
       2.30R  T
或 k=Ae
式中：C或A都是常数，R是摩尔气
体常数，Ea为活化能。实验测定不
同温度的速率常数k，将lgk对1/T作
图，由所得直线斜率即可求算Ea。

-Ea/RT

结论：
(1)根据Arrhenius公式，Ea越大，反应速率受温度影响越大。
(2)速率常数k与Ea、T有关，与c、p无关
(3)一般地，升高温度，速率常数k增大，反应速率增大。
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උ。े其他条件相Տ时，反应物ไ度ܙ大，单ͯ体积内活

化分子数ܙ多，单ͯ时ᫎ内有效ᇌୣ的次数ܙҫ，化学反

应速率ܙ大。Տ理，可以解᧖反应物ไ度ᬌ低会使化学反

应速率ѓ࠵。

े其他条件相Տ时，升高温度，反应物分子的能量ܙ

ҫ，使一ᦊ分原来能量ᣗ低的分子变成活化分子，从而ܙ

ҫ了反应物分子中活化分子的ᄈ分数，使४单ͯ时ᫎ内有

效ᇌୣ的次数ܙҫ，因而化学反应速率ܙ大。Տ理，可以

解᧖ᬌ低温度会使化学反应速率ѓ࠵。

ᄬ前，科学ࠒ普遍认为，ϴ化剂˨所以能ஈ变化学反

应速率，是因为它能ஈ变反应历程，ஈ变反应的活化能。

如图2-4所示，图中实ጳ和ᘿጳ分别表示无ϴ化剂和有ϴ

化剂的反应过程中，反应物及生成物的能量与活化能的关

系。显然，有ϴ化剂时ඈ一次反应的活化能උ无ϴ化剂时

反应的活化能ᬌ低了很多。这就使更多的反应物分子成为

活化分子，ܙ大了单ͯ体积内反应物分子中活化分子的数

ᄬ，从而ܙ大了化学反应速率。

在现代化学ࢺ业中，ϴ化剂的应用ӡ分普遍。就ᤃ年

来化学ࢺ业生产与੿术的发展ᡖҹ而言，ϴ化剂ड़ड़成为

੿术ஈ造和更ழ的关键，从̃这方᭧研究的科学ࠒ多次ᖍ

४ឳ᠅ݒ࠷。在生命现象中也存在着大量的ϴ化作用。例

如，፯ᓤೲ物的光合作用，动物体内ᙬᄇ质的分解等，都

是在ᦹ的ϴ化下进行的。由于ϴ化作用可以为化学ࢺ业生

产ࣜ来ࢽ大的经เ效ᄞ，而˅ᤥહ性ౝ高的ᦹ的生物ϴ化

作用有Ұ于ҫ深对生命过程的认识和模લ，所以ϴ化剂的

研究一直是高科੿领域的᧘要内容。

ᬔ了ஈ变ไ度、温度、压强及ᤥ用ϴ化剂等，还有很

多ஈ变化学反应速率的方法。例如，ᤰ过光ᣣི、放࠱ጳ

ᣣི、ᡔܦฉ、电ऻ、强ᇓڤ、高速研ᇜ等。总˨，向反

应体系ᣥ入能量，都有可能ஈ变化学反应速率。

图2-4 ϴ化剂ஈ变反应历程、ᬌ低
反应活化能示ਓ图

ࣺᏁ➖

⩌᜽➖

䲋ࣺࡃיᏁ

Ꮑࣺࡃי

ࣺᏁ䓴⼸

㘪
䛼

O

【方法归纳】　
1.基元反应过渡状态理论。
基元反应过渡状态理论认为,基元反应在从反应物到
生成物的变化过程中要经历一个中间状态,这个状态
称为过渡态(TS)。过渡态的位能高于始态也高于终
态，由此形成一个能垒(eV)。
AB+C—→[A⋯B⋯C]—→A+BC
反应物　　　过渡态　　　生成物
过渡态是处在反应过程中具有最高能量的一种分子
构型,过渡态能量与反应物的平均能量的差值相当于
活化能[活化能(能垒)越高,此步基元反应速率越慢]。
例如,一溴甲烷与NaOH溶液反应的过程可以表示为
CH3Br+OH-—→[Br⋯CH3⋯OH]—→Br-+CH3OH

2.催化反应机理的分析思维模型。
第一步:明类型,抓特点。
(1)反应机理循环图的特点。
①只有箭头指入的物质为反应物,只有箭头指出的物
质为产物。
②既有箭头指入又有箭头指出的物质一般为催化剂
(先消耗后生成)或中间产物(先生成后消耗),大多位于
环上。
③对比物质前后的变化,可直接判断反应中物质的断
键、成键情况。
(2)反应过程能垒图特点。
①初始物质能量>最终产物能量,总反应为放热反
应,ΔH<0;初始物质能量<最终产物能量,总反应为吸
热反应,ΔH>0。根据图像特征,简记为“左高右低为
放热,左低右高为吸热”。
②根据每步反应中反应物与过渡态物质间的相对能
量大小,可计算出能垒(活化能),多步反应中,能垒最大
(图中对应峰最高)的步骤为决速步骤,反应速率最小,
简记为“峰高决速速率小”。
第二步:分析与判断。
利用关键信息得出结论,结合选项进行分析和判断。

决速步

不影响平衡

酶催化特
点：高效、
高选择性、
条件温和
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ሙߦe੿షeᇫ͘

下⻿化学

人们在᜺ࠣࠇ᜺事物的运动时，必须ଂ

ଧ与运动ᤴဋ相对应的时间分ᣲ੿ష。൤ϸ

确定ᄈዛᠿᡫ成፛，必须使用时间分ᣲ精

确到 10-2 s的计时٨。要ᡲᢎ和ೝ测化学反

应中౽些֑࠯极ᆁ的中间体或过ບগ，必

须᧔用 10-15 _10-12 s的时间分ᣲ੿ష，这种

对ᡔঌᤴ化学反应的研究被形象ڡሦ为ᮻ

ሚ（fs，1 fs=10-15 s）化学。这些研究对了解

化学反应机理、଍҄反应进程、Ѝ分利用物

质和能ູ等᭤常重要。例如，化学家ป维尔

（A. H. Zewail，1946—2016）研究 ICN发生А

分解反应时，᧔用了可以分ᣲ分ߕ、原ߕᮻሚ

级变动ڏϸ的༏Аᑢф੿ష，测得А分解反应

ICNĠI· + ·CN的反应时间为（205d30）f10-15 s。

在研究H· 与CO2ඡগ反应时，为了确定反应

的नݽ时҉，ป维尔Џ使HI和CO2形成分ߕ

ᐑՌ体，当 I· 因А解ሏԝ时H· 仍ܫ于过ບগ

HĀOĀCO，这就使他可以对ʾѵ反应的ட

个过程进ᛡᡲᢎ、᜺ࠣ：

H· + CO2

（গݽ）

HĀOĀCO

（过ບগ）

·OH + CO

（ጼগ）

Ġ Ġ

因在ᮻሚ化学方᭧的ቊ出᠈࿹，1999年

ป维尔获得ឳ᠅尔化学ݒ。ป维尔的成就ࣜ

ፌ我们两个方᭧的启示：一方᭧，੿ష及设ܬ

（ᆶ͈）的ஈ进是重要的；Գ一方᭧，研究中

的᫂రሥግ和ѹழন维（软͈）ఞ为重要。

1. 下ѵ过程中，化学反应速率的ܙ大对人类有ᄞ的是（   ）。

A. 金属的腐蚀 B. ᮼ物的腐᠌ C. ܈料的Ꮵ化 D. ථ的合成

2. 下ѵ对化学反应速率ܙ大原因的分析ᩲឨ的是（   ）。

A. 对有气体Ԡҫ的化学反应，ܙ大压强使容器容积ѓ࠵，单ͯ体积内活化分子数ܙ多

B. 向反应体系中ҫ入相Տไ度的反应物，使活化分子ᄈ分数ܙ大

C. 升高温度，使反应物分子中活化分子ᄈ分数ܙ大

D. ҫ入ᤠࠂ的ϴ化剂，使反应物分子中活化分子ᄈ分数ܙ大

3. 已知：4NH3 + 5O2=4NO + 6H2O。ᔪ反应速率分别用v(NH3)、v(O2)、v(NO)、v(H2O)表示，ѷ下ѵ

关系正确的是（   ）。

A. 4
5 v(NH3)=v(O2)           B. 5

6 v(O2)=v(H2O)

C. 2
3 v(NH3)=v(H2O)          D. 4

5 v(O2)=v(NO)

练习与应用

催化剂能显著地改变化学反应速率，但不影响化学平衡。凡能
加快反应速率的催化剂称正催化剂，而减慢反应速率的催化剂
则称负催化剂。在实际工作中并非所有的反应速率都要加快，
如防止塑料、橡胶的老化，或保存过氧化氢时，都需要添加某
种物质以减慢反应速率，这种添加的物质就是负催化剂。一般
所说的催化剂是指正催化剂，常常把负催化剂叫抑制剂。

催化作用另一个重要特性是选择性。许多化学反应往往可以生成多种产物，筛选适当催化剂可以使反
应定向进行。选择适当的催化剂可以提高目标产物的比率。反应物分子被固体吸附时，固体表面各位
置并不都是等效的，固体表面的活性和结构也有它本身的分布规律，只有一部分叫做活性中心(或活性
部位)的吸附位置才能促使反应发生。极少量杂质有害气体一旦占据了活性部位，催化剂会明显实效，
这称为催化剂的中毒。任何催化剂使用一定时间之后，活性总是逐渐降低以至失效。只要整体结构未
发生变化时，用烧炭、清洗、还原等方法及时处理，催化活性得以恢复，这称为催化剂等再生。

D

B

D
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4. 在容积不变的ࠛ᫇容器中，A 与 B 反应生成 C，其化学反应速率分别用 v(A)、v(B)、v(C) 表示。

已知：2v(B)=3v(A)，3v(C)=2v(B)，ѷ此反应可表示为（  ）。

A. 2A+3B=2C     B. A+3B=2C     C. 3A+B=2C     D. A+B=C

5. 某反应过程的能量变化如Կ图所示。ឰ܍写下ѵቇᄇ。

（1）反应过程    （܍“a”或“b”）有ϴ化剂Ԡ与。

（2）ស反应为    反应（܍“放热”或“吸热”），

反应热为    。

6. 以ऌைᨥ酸ᗨ电池中的含ᨥऌ料和H2SO4为原料，可以

制ܬ高ጦPbO，从而实现ᨥ的再生Ѿ用。在此过程中๘

及如下ː个反应：

ŀ2Fe2+ + PbO2 + 4H+ + SO4
2-=2Fe3+ + PbSO4 + 2H2O

Ł2Fe3+ + Pb + SO4
2-=2Fe2+ + PbSO4

（1）写出Pb与PbO2反应生成PbSO4的化学方程式。

（2）在上述过程中，Fe2+的作用是什么？

（3）ឰ设计实验方案᝽明Fe2+的作用。

7. ᄬ前，常Ѿ用ϴ化੿术将汽车尾气中的NO和CO转化成CO2和N2。为研究如何ܙ大ស化学反应的

速率，某课题ጸ进行了以下实验探究。

  ǘ提出问题Ǚ在其他条件不变的ৱц下，温度或ϴ化剂的උ表᭧积（单ͯ质量的物质所Ц有

的总᭧积）如何影响汽车尾气的转化速率？

  ǘಊ᫞ᠫ料Ǚ使用相Տ的ϴ化剂，ेϴ化剂质量相等时，ϴ化剂的උ表᭧积对ϴ化效率有影响。

  ǘ实验设计Ǚឰ܍写下表中的ቇᄇ。

ᎄ号 t/℃ c(NO)/(mol·L-1) c(CO)/(mol·L-1) ϴ化剂的比表᭧ሥ /(m2·g-1) 

Ĉ 280 6.50f10-3 4.00f10-3 80.0

ĉ    120

Ċ 360 80.0

  ǘ图像分析与ፇ论Ǚ三ጸ实验中CO的ไ度随时ᫎ的变化如Կ图所示。

（1）第Ⅰጸ实验中，᣺到平衡时NO的ไ度为      

   。

（2）由జጳⅠ、Ⅱ可知，ܙ大ϴ化剂的උ表᭧积，ស化

学反应的速率将    （ܙ“܍大”“ѓ࠵”或

“无影响”）。

（3）由实验Ⅰ和Ⅲ可४出的ፇ论是               

     。

ᑟ
᧚

E1

O

a
b E2

H

Ԧऄ᣿ሮ

∆

Ĉ

ĉ
Ċ

௑ᫎ

4.00

3.00

2.00

c(
CO

)/(
10

_ 3 m
ol

. L
_ 1 )

1.00

0

A

b
放热
ΔH

Pb + PbO  + H SO4 === 2PbSO  + 2H OFe ⁺

做催化剂

第一步向硫酸酸化的FeSO 溶液中加入KSCN
溶液，溶液几乎无色，再加入少量PbO ，溶
液变红。第二步：取第一步中红色溶液少
量，加入过量Pb，充分反应后，红色褪去。

280 6.50×10⁻
6.50×10⁻

4.00×10⁻
4.00×10⁻

3.50×10⁻  mol/L

增大

升高温度，该化学反应的速率增大
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すι㞯
႓Ꭰ㶎ࡃ

在科学研究和化ࢺ生产中，只Ꮶᘽ化学反应速率是不

ܵ的。例如，在ࢺ业生产中，ᬔ了需要Ꮶᘽ使原料尽可能

快地转化为产ֶ，还需要Ꮶᘽ使原料尽可能多地转化为产

ֶ，这就๘及化学反应进行的限度，ԁ化学平衡问题。

一、化学Ꭰ㶎⟣ᔮ

很多化学反应是可ᤤ的。例如，在一定条件下的容积

不变的ࠛ᫇容器中，合成ථ反应如下：

N2 + 3H2 
高温、高压

ϴ化剂
 2NH3

如图2-5（a）所示，N2与H2发生反应。随着反应的进

行，体系中NH3的ไ度ᤪຒܙ大，而N2与H2的ไ度ᤪຒѓ

。不再ஈ变ک从某一时҉开始，它们的ไ度。࠵

如图2-5（b）所示，NH3 发生分解反应。随着反应的

进行，体系中N2与H2的ไ度ᤪຒܙ大，而NH3的ไ度ᤪຒ

ѓ࠵。从某一时҉开始，它们的ไ度ک不再ஈ变。

可ᤤ反应

reversible reaction

图 2-5 合成ථ反应中有关物质的ไ度随时ᫎ变化示ਓ图

௑ᫎ

ไ
ए

௑ᫎ
὆a὇

O O

H2

N2

NH3

H2

N2

NH3

὆b὇

ไ
ए

相同条件下，正、逆反应同时进行
任一反应物的转化率小于100%
反应物与生成物共存

平衡平衡

化学平衡状态的判断(变量不变即平
衡):
(1)直接特征:v正=v逆,要求大小相等,方
向相反。
①速率特征:指“等”,即v正=v逆。
有两层含义:对于同一物质而言,该物质
的生成速率等于它的消耗速率;对于不
同的物质而言,速率之比等于方程式中
的化学计量数之比,但必须是不同方向
的速率。
②含量特征:指“定”,即反应混合物中各
组成成分的含量保持不变。
(2)间接特征:指所表述的内容并非直接
而是间接反映“等”和“定”的意义。
①反应物的转化率保持不变。
②产物的产率保持不变。
③平衡体系的颜色保持不变。
④绝热的恒容反应体系中的温度保持
不变。
(3)“特殊”特征:指所表述的内容并不能
表明所有反应均已达平衡状态,只是在
某些特定的情况下才能表示反应已经
达到化学平衡状态。
①体系中气体物质的总质量保持不
变。
②体系中气体物质的总物质的量(或体
积或分子个数)保持不变。
③体系中气体物质的平均相对分子质
量保持不变。
④气体的总压强不再发生改变。
⑤体系中气体的密度不再发生改变。
以上五项中,对于Δn≠0的可逆反应如
2NO(g)+O (g)===2NO (g)来说,除①外
均可作为判断平衡的特征,其中⑤在容
积固定时亦不是判断平衡的特征;但对
于Δn=0的可逆反应,如H (g)
+I (g)===2HI(g)来说,此五项均不能作
为判断平衡的特征。

 例:在500 K，体积为1 L 的恒容容器中，对于合成氨反
应， 初始投料N (g)为0.2 mol，H (g)为0.05 mol，NH (g)
为 0.15 mol，则以下哪些条件可以判断反应达到平衡
（①③④）。
①H 的体积分数不变 ②N 的物质的量分数不变
③气体总压不变 ④NH 的分压不变 ⑤体系密度不变

φ(N )=(0.2-x)/(0.2+0.05+0.15-2x)×100%=50% 始终不变
ρ=m/V 始终不变
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在一定条件下，像合成ථ这样的可ᤤ反应体系中，े

正、ᤤ反应的速率相等时，反应物和生成物的ไ度کδ持

不变，ԁ体系的ጸ成不随时ᫎ而ஈ变，这表明ស反应中物

质的转化᣺到了“限度”，这时的࿄态我们称˨为ӑࣱߦ

ᛦ࿄গ，简称化学平衡。化学平衡是一种动态平衡。

፬上所述，化学平衡࿄态是ૉ在一定条件下的可ᤤ反

应，正反应和ᤤ反应的速率相等，反应混合物中各ጸ分的

ไ度δ持不变的࿄态。

化学ࣱᛦ

chemical equilibrium

方法导引
图ϸѬౢ

在Ѭౢ化ᮥ᫈ߦ时，࣢͘ᤂ用反௢ᄱ关量变化关系的图ϸ。Γ如，溶ᝍ度జጳǌ

物᠏ไ度ᬤ时ᫎ变化的జጳ኎。在ፇՌ化ߦ反应ԔေѬౢ图ϸ时，应注ਓ下列їག὘

（1）ഷگಖ和ጫگಖ的ե˧Ὑ

（2）జጳ的பဋੋᏨᡖҹὙ

（3）జጳ上的ྲ൴ག，如ᡑགǌጼགǌ̔ག和ધག኎Ὑ

（4）根据ᭊ᜶ᤂ用ᣙҰጳ，如኎温ጳǌ኎ԍጳ኎。

二、化学Ꭰ㶎፥᪝

在一定温度下，化学平衡体系中反应物ไ度与生成物ไ

度˨ᫎ有什么关系ք？下᭧以反应H2(g) + I2(g)  2HI(g)

为例进行分析。

在457.6 ℃时，ស反应体系中各物质的ไ度如表2-1所示。

表2-1 457.6 ℃时反应体系H2(g) + I2(g)  2HI(g)中Պ物质的ไ度

起ݽ时Պ物质的ไ度 /(mol·L-1) ࣱᛦ时Պ物质的ไ度 /(mol·L-1) ࣱᛦ时

c(H2) c(I2) c(HI) c(H2) c(I2) c(HI)
c2(HI)

c(H2)·c(I2)

1.197f10-2 6.944f10-3 0 5.617f10-3 5.936f10-4 1.270f10-2 48.37

1.228f10-2 9.964f10-3 0 3.841f10-3 1.524f10-3 1.687f10-2 48.62

1.201f10-2 8.403f10-3 0 4.580f10-3 9.733f10-4 1.486f10-2 49.54

瞬时速率
特征：逆、等、动、定、变
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分析上表数૶可知，ស反应在 457.6 ℃᣺到平衡时， 
c2(HI)

c(H2)·c(I2)
是一个常数。

对于一ᓊ的可ᤤ反应：

mA(g) + nB(g)  pC(g) + qD(g)

在任ਓ时҉的 
cp(C)·cq(D)
cm(A)·cn(B)

 称为ไ度׸，常用Q 表

示。进一步研究发现，ेស反应在一定温度下᣺到化学平

衡时，c(A)、c(B)、c(C)和c(D)˨ᫎ有：

 

cp(C)·cq(D)

cm(A)·cn(B)
=K

其中K是常数，称为化学平衡常数，简称平衡常数

化学。（和平衡常数׸体或液体ጦ物质一ᓊ不ѵ入ไ度ڍ）

平衡常数是表明化学反应限度的一个ྲढ़ϙ，ᤰ常ৱц下

只Ԫ温度影响。े反应中有关物质的ไ度׸等于平衡常数

时，表明反应᣺到限度，ԁ᣺到化学平衡࿄态。

ᤰ常，Kᡕ大，ឭ明平衡体系中生成物所Ӵ的උ例ᡕ

大，正反应进行的程度ᡕ大，ԁស反应进行४ᡕ߹Л，平

衡时反应物的转化率ᡕ大；反˨，Kᡕ࠵，ស反应进行४

ᡕ不߹Л，平衡时反应物的转化率ᡕ࠵。一ᓊ来ឭ，े

K>105时，ស反应就进行४基本߹Л了。

【例题 1】 在某温度下，将含有H2和 I2 各0.10 mol的

化学ࣱᛦ常数

chemical equilibrium constant

起ݽ时Պ物质的ไ度 /(mol·L-1) ࣱᛦ时Պ物质的ไ度 /(mol·L-1) ࣱᛦ时

c(H2) c(I2) c(HI) c(H2) c(I2) c(HI)
c2(HI)

c(H2)·c(I2)

0 0 1.520f10-2 1.696f10-3 1.696f10-3 1.181f10-2 48.49

0 0 1.287f10-2 1.433f10-3 1.433f10-3 1.000f10-2 48.70

0 0 3.777f10-2 4.213f10-3 4.213f10-3 2.934f10-2 48.50

c2(HI)
c(H2)·c(I2)

值کࣱ  48.70

፞᛫

意义：

p (C)·p (D)
p (A)·p (B)

p q

m n =Kp
x (C)·x (D)
x (A)·x (B)

p q

m n =Kx

式中K是常数，称为该反应在温度T
时的平衡常数。该常数可以由实验
直接测定平衡时各物质的浓度求
得，所以该平衡常数K称为经验平衡
常数或实验平衡常数。若上述反应
物和生成物都是气态，则平衡时它
们的分压也是不随时间变化的，所
以平衡分压，p(A),p(B),p(C),p(D)之间
也有下列关系。为了区分，将前者K
表示为Kc—浓度平衡常数，后者的
K表示为Kp—压力平衡常数。此
外，在平衡时各物质的摩尔分数也
不随时间变化，所以平衡时摩尔分
数x(A),x(B),x(C)和x(D)之间也有如下
关系，Kx为摩尔分数平衡常数。

由理想气体状态方程可知：
pV=nRT → p=(n/V)RT

    故 p=cRT

p (C)·p (D)
p (A)·p (B)

p q

m nKp=

c (C)·c (D)
c (A)·c (B)

p q

m n  (RT)(p+q)-(m+n)=

=Kc(RT)Δn(g)

式中Δn(g)=(p+q)-(m+n)
由道尔顿分压定律可知：
       p = xp总
p (C)·p (D)
p (A)·p (B)

p q

m nKp=
x (C)·x (D)
x (A)·x (B)

p q

m n  p总 (p+q)-(m+n)=
Δn(g)

=Kx·p总Δn(g)
=Kc(RT)Δn(g)Kx·p总Δn(g)

Kx=Kc(RT/p总)Δn(g)

如果一个化学反应的气体摩尔数未
发生改变，则Δn(g)=0，则有Kp=Kc=Kx。

判断反应进行的程度：
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气态混合物Ѝ入容积为10 L的ࠛ᫇容器中，Ѝ分反应并᣺

到平衡后，测४c(H2)=0.008 0 mol·L-1。

（1）计算ស反应的平衡常数。

（2）在上述温度下，ᔪ起始时向ស容器中ᤰ入H2 和

I2(g)各 0.20 mol，តර᣺到化学平衡时各物质的ไ度。

【解】  （1）Κ题ਓ可知，平衡时c(H2)=0.008 0 mol·L-1，

๗Ᏺc(H2)=0.002 0 mol·L-1，生成c(HI)=0.004 0 mol·L-1。

                                           H2(g)   +   I2(g)    2HI(g)  

起始ไ度 /(mol·L-1)    0.010        0.010      0

变化ไ度 /(mol·L-1)    0.002 0     0.002 0 0.004 0

平衡ไ度 /(mol·L-1)    0.008 0     0.008 0 0.004 0

c2(HI)
c(H2)·c(I2)

0.004 02

0.008 02
K=   =0.25ŀ=

（2） Κ 题 ਓ 可 知， 起 始 时 c(H2)=0.020 mol·L-1，

c(I2)=0.020 mol·L-1。

设H2的变化ไ度为 x mol·L-1。ѷ：

                                           H2(g)   +   I2(g)     2HI(g) 

起始ไ度 /(mol·L-1)    0.020  0.020            0

变化ไ度 /(mol·L-1)        x              x                2x

平衡ไ度 /(mol·L-1)     0.020-x   0.020-x         2x

K只随温度发生变化，因此：

c2(HI)
c(H2)·c(I2)

(2x)2

(0.020-x)2
K= =0.25=

解४：xὛ0.004 0
平衡时：c(H2)=c(I2)=0.016 mol·L-1，c(HI)=0.008 0 mol·L-1

答：（1）ស反应的平衡常数为0.25。

（2）᣺到化学平衡时各物质的ไ度分别为：c(H2)= 

0.016 mol·L-1，c(I2)=0.016 mol·L-1，c(HI)=0.008 0 mol·L-1。

【例题 2】 在容积不变的ࠛ᫇容器中，将2.0 mol CO

与10 mol H2O混合ҫ热到830 ℃，᣺到下ѵ平衡：

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

  ŀ 本˺不Ꮶᘽ有关量的单ͯ。

判断反应进行的方向：

多退少补

判断可逆反应的热效应：

标准平衡常数K ：
由van’tHoff等温式ΔG=ΔG + RT 
lnQ可以推出：在恒温恒压下，当反应
达到平衡时，ΔG=0，此时反应商
Q=Q平衡=K ，K 称为标准平衡常数，
或热力学平衡常数。于是van’tHoff等
温式变成如下等式：
ΔG  = - RT lnK
ΔG  = ΔH - TΔS
则有 lnK =(-ΔH/RT)+ΔS/R
|ΔH|越大，改变相同温度时，平衡
移动程度越大。
在热力学上进行讨论和计算时，用到
标准平衡常数的机会很多。由于
K 是由ΔG  = - RT lnK 计算得出
的，所以K 必须是一个无量纲的数，
因为ln是数学运算符号，只能作数的
计算，所以在K 的表达式中，必须用
相对浓度或相对压力，即：

θ

θ

θ θ

θ

θ

θ

θ

[p(C)/p ] ·[p(D)/p ]
[p(A)/p ] ·[p(B)/p ]

p q

m nKp =

θ

θ θ

θ

θ θ

θ θ
θ

p =1×10 Pa＝100kPaθ

[c(C)/c ] ·[c(D)/c ]
[c(A)/c ] ·[c(B)/c ]

p q

m nKc =
θ θ

θ θ
θ

θc =1mol/dm
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此时ស反应的K为1.0。ර᣺到平衡时CO转化为CO2

的转化率。

【解】  设᣺到平衡时 CO 转化为 CO 2 的物质的量为

x mol，容器的容积为y L。

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

起始ไ度 /(mol·L-1) 

变化ไ度 /(mol·L-1) 

平衡ไ度 /(mol·L-1) 

x2=(2.0 - x)(10 - x)

   =20 - 12x + x2

x = 5
3

CO转化为CO2的转化率为： 

5
3

mol

2.0 mol
f100�=83�

答：᣺到平衡时CO转化为CO2的转化率为83�。

三、ᒞ৺化学Ꭰ㶎的఍㉍

在一定条件下，े一个可ᤤ反应᣺到化学平衡࿄态

后，如果ஈ变ไ度、压强、温度等条件，化学平衡࿄态是

否会发生变化？如何变化？

���⊀Ꮣᄦࡃ႓Ꭰ㶎⮱ᒞ৺

 ǘ实ᰎ���Ǚ 

Քᄩద5 mL 0.005 mol/L FeCl3 溶液的តኮ中ҫ入5 mL 

0.015 mol/L KSCN溶液，溶液նጚᓤ。

2.0
y

2.0-x
y

10-x
y

10
y

x
y

x
y

x
y
x
y

x
y
x
y

0 0

c(CO2)·c(H2)
c(CO)·c(H2O)

K=

=
2.0-x

y
10-x

y( () )·

x
y( )2

=1.0

例：已知理想气体状态方程：
pV=nRT ，当体积单位为L时，压强
单位为kPa，R=25/3 J/(mol·K)。N O
的可逆分解：N O (g)===N O (g)
+1/2O (g)，v(N O )正=k正c(N O )，
v(N O )逆=k逆c(N O )×c(O ) 。在
300K，体积为1L的恒容容器中，对
于N O 的可逆分解，k正=0.1s⁻ ，k逆
=0.025mol  ·L  ·s⁻ 。若上述体系初
始分压p(N O )=17kPa，
p(N O )=34kPa，p(O )=8.0kPa。则平
衡时O 的压强为p(O )=16.0kPa。(不
考虑2NO (g)===N O (g)

1/2

1/2-1/2

Kc=k正/k逆=0.1/0.025=4

Kp=Kc(RT)Δn(g)=4×[(25/3)×300]
1/2=200

=[(8+x)  ·(34+2x)]/(17-2x) → x=81/2

平衡时：p(N O )=(17-2x)kPa，
p(N O )=(34+2x)kPa，p(O )=(8.0+x)kPa。

现有总压100 kPa下 NO 和N O 的混合气体，其密
度为同状态下H 密度的34.5倍， 求
2NO (g)===N O (g)反应的平衡常数Kp =2。θ

混合气体平均相对分子质量Mr=34.5×2=69

46

92
69
23

23

NO

N O

x

y

x ：y = 1:1
p(NO )=p(N O )=50kPa

 Kp =(50/100)/(50/100) =2θ

-
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将上述溶液平均Ѭᜉ在 aǌbǌc ʼஃតኮ中，Քតኮ

b中ҫ入࠶量ᨡዠ，Քតኮ c 中ໟҫ 4 ໟ 1 mol/L KSCN溶

液，᜺ࠣតኮbǌc中溶液ᮨᓤ的变化，并均与តኮaࠫඋ。

实验 Քត管b中ҫ入࠶量铁ዠ
Քត管c中ໟҫ4ໟ1 mol/L 

KSCN溶液

现象

在上述反应体系中存在下ѵ平衡：

                    Fe3+      +   3SCN-  Fe(SCN)3

                      （᳧ูᓤ）          （无ᓤ）                   （ጚᓤ）

实验表明，े向平衡混合物中ҫ入ᨡዠ或ᆵඳ化᨞溶

液后，溶液的ᮨᓤ都ஈ变了，这ឭ明平衡混合物的ጸ成

发生了变化。

নᏦ与ᝧ᝷

（1）在上述ࠄᰎ中，化ߦ平ᛦ࿄গ௧աԧၷ了变化？Ϳ௧如何Ѽல的？

（2）反应物ੋၷੇ物ไ度的ஈ变௧টನॖ־化ߦ平ᛦ࿄গ的？

（3）在一定温度下，ेԻᤤ反应᣺҂平ᛦ时，ᔪไ度ੋܸܙ׸ѓ࠵，化ߦ平ᛦ

࿄গ௧ա͘ԧၷ变化？如何变化？

在一定条件下，े可ᤤ反应᣺到平衡࿄态后，如果ஈ

变反应条件，平衡࿄态ᜂᆡڮ，平衡体系的物质ጸ成也会

随着ஈ变，直ᒰ᣺到ழ的平衡࿄态。这种由原有的平衡࿄

态᣺到ழ的平衡࿄态的过程Է做ӑࣱߦᛦᄊረү。

实验᝽明，े可ᤤ反应᣺到平衡时，在其他条件不变

的ৱц下，如果ܙ大反应物ไ度（或ѓ࠵生成物ไ度），

平衡向正反应方向移动；Տ理，如果ѓ࠵反应物ไ度（或

。大生成物ไ度），平衡向ᤤ反应方向移动ܙ

在等温条件下，对于一个已᣺到化学平衡的反应，े

ஈ变反应物或生成物的ไ度时，ಪ૶ไ度׸与平衡常数的

大࠵关系，可以Ѽ断化学平衡移动的方向。

ेQ = K时，可ᤤ反应处于平衡࿄态；

ेQ὚K时，化学平衡向正反应方向移动，直ᒰ᣺到

溶液红色变浅 溶液红色变深

是

通过颜色变化

加KCl(s)红色不变
平衡不移动

从浓度影响Q的角度解释上述实验
平衡移动的方向：
①试管b中，c(Fe ⁺)减小，
Q=c[Fe(SCN) ]/c(Fe ⁺)·c (SCN⁻)增
大，Q＞K，平衡向逆反应方向移
动，c[Fe(SCN) ]减小。
②试管c中，c(SCN⁻)增大，
Q=c[Fe(SCN) ]/c(Fe ⁺)·c (SCN⁻)减
小，Q＜K，平衡向正反应方向移
动，c[Fe(SCN) ]减小。
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ழ的平衡࿄态；

ेQ὜K时，化学平衡向ᤤ反应方向移动，直ᒰ᣺到

ழ的平衡࿄态。

在ࢺ业生产中，ᤠेܙ大ङ͉的反应物的ไ度，使化

学平衡向正反应方向移动，可提高͉ಫᣗ高的原料的转化

率，从而ᬌ低生产成本。

႓Ꭰ㶎⮱ᒞ৺ࡃᑧᄦࢸ���

 ǘ实ᰎ���Ǚ 
如图2-6ਫ਼ᇨ，用50 mL注࠱器ծ入20 mL NO2 和N2O4

的ຉՌඡ体（Ύ注࠱器的ำ̆ͯ܋Ĉܫ），将ጺኮቫ用ൃ

ᑛ᫇࠰܋。ཀྵ后把ำ܋ઢ҂ĉܫ，᜺ࠣኮ内ຉՌඡ体ᮨᓤ

的变化。े反复将ำ̰܋ĉܫ଎҂Ĉܫԣ̰Ĉܫઢ҂ĉܫ

时，᜺ࠣኮ内ຉՌඡ体ᮨᓤ的变化。

实验 体系ԍूܙ大 体系ԍूѓ࠵

现象

结论

在上述反应体系中存在下ѵ平衡：

 2NO2(g)  N2O4(g)   

��（ጚೣᓤ）�����������������（无ᓤ）

实验表明，ંฌ࠱器的活܋ड़ܱઢ，管内容积ܙ大，

气体的压强ѓ࠵，ไ度ѓ࠵，混合气体的ᮨᓤЏ变ูԡᤪ

ຒ变深。ᮨᓤᤪຒ变深是因为生成了更多的NO2。ંฌ࠱

器的活܋ड़᧗推，管内容积ѓ࠵，气体的压强ܙ大，ไ度

大，混合气体的ᮨᓤЏ变深ԡᤪຒ变ู。ᮨᓤᤪຒ变ูܙ

是因为๗Ᏺ了更多的NO2。

নᏦ与ᝧ᝷

（1）దඡ体Ԡҫ的反应Իᑟѣဘ反应后ඡ体体ሥܸܙǌѓੋ࠵ˀ变ʼመৱц。

请根据ᤈʼመৱцᤉᛡѬౢ὘体系ԍूܸ͘ܙΎ化ߦ平ᛦ࿄গԧၷটನ的变化？

（2）ࠫ̆Զదڍ体ੋ液体Ԡҫ的反应，体系ԍूஈ变͘Ύ化ߦ平ᛦ࿄গԧၷ变化ՙ？

图2-6 压强对化学平衡的影响

Ĉ ĉ

混合气体的颜色先
变深后又逐渐变浅

混合气体的颜色先
变浅后又逐渐变深

增大气体的压强，平衡向正反应方向移动，即气体分子数减小的方向；
减小气体的压强，平衡向逆反应方向移动，即气体分子数增大的方向。

从压强影响Q的视角解释上述实验平
衡移动的方向：
操作ⅰ：容积缩小为原来的一半，压
强增大一倍。K=c(N O )/c (NO )，
Q=2c(N O )/[2c(NO )] =c(N O )/
2c (NO )=1/2K，Q<K，平衡正向移
动，与实验结论一致。
操作ⅱ：容积扩大为原来的2倍，压
强减小到原来的。同理推出Q=2K，
Q>K，平衡逆向移动。

(1)当平衡混合物中都是固态或液态物质时，改变压
强后化学平衡一般不发生移动。
(2)对有气体参加的可逆反应，在恒温恒容条件下，
压强与气体的浓度成正比，因而压强对化学平衡的
影响，要看压强改变是否使浓度商发生改变。

(1)增大压强(减小容器的容积)，化学平衡向气体体积缩小的方向移动。
(2)减小压强(增大容器的容积)，化学平衡向气体体积增大的方向移动。
(3)对于反应后气体的总体积不变的可逆反应，改变压强，平衡不移动。
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对于有气体Ԡҫ的可ᤤ反应，े᣺到平衡时，在其他

条件不变的ৱц下，ܙ大压强（ѓ࠵容器的容积）会使化

学平衡向气体体积᎖࠵的方向移动；ѓ࠵压强（ܙ大容器

的容积），会使平衡向气体体积ܙ大的方向移动。反应后

气体的总体积෥有变化的可ᤤ反应，ܙ大或ѓ࠵压强都不

能使化学平衡发生移动。

可以ও႕不，࠵态或液态物质的体积Ԫ压强影响很ڍ

计。因此，े平衡混合物中都是ڍ态或液态物质时，ஈ变

压强后化学平衡一ᓊ不发生移动。

���⍖Ꮣᄦࡃ႓Ꭰ㶎⮱ᒞ৺

对于放热或吸热的可ᤤ反应，े反应᣺到平衡后，ஈ

变温度也会使化学平衡发生移动。

 ǘ实ᰎ���Ǚ 

如图2-7ਫ਼ᇨ，把NO2 和N2O4 的ຉՌඡ体ᤰ入两Զᤌ

ᤰ的དྷၫ，ཀྵ后用ुዔ݃݃ͱ˾ᑛኮὙ把一Զདྷၫ๓จ在

热水中，另一Զ๓จ在т水中。᜺ࠣຉՌඡ体ᮨᓤ的变化。

实验 ๓จ在热水中 ๓จ在冰水中

现象

结论

前᭧已提及，在NO2生成N2O4的反应中，存在如下平衡：

2NO2(g)  N2O4(g)    ΔH= -56.9 kJ/mol

实验表明，๓จ在热水中的烧ၫ内ጚೣᓤҫ深，ឭ明

升高温度，NO2的ไ度ܙ大；๓จ在т水中的烧ၫ内ጚೣ

ᓤ变ู，ឭ明ᬌ低温度，NO2的ไ度ѓ࠵。

大量实验᝽明，在其他条件不变的ৱц下，升高温度，

会使化学平衡向吸热反应的方向移动；ᬌ低温度，会使化

学平衡向放热反应的方向移动。

፬上所述，ஈ变ไ度、压强、温度等因素可以提高反

应产率或者ઃ制反应进行的程度。法国化学ࠒҿྲܮѵ

图 2-7 ᜉ有NO2 和N2O4 混合气体的
烧ၫ（a），分别๓จ在热水

和т水（Կ）中（b）（ࢻ）

（a）

（b）

充入“惰性”气体对化学平衡的影响

混合气体颜色加深 混合气体颜色变浅
说明NO 浓度增大，平衡向逆反应方向移动，即升高温度，平
衡向吸热反应的方向移动；NO 浓度减小，平衡向正反应方向
移动，即降低温度，平衡向放热反应的方向移动

从温度对平衡常数K影响的角度解
释上述实验平衡的移动方向：
该反应为放热反应，升高温度，K
减小，平衡逆向移动；降低温
度，K增大，平衡正向移动，与实
验结论一致。
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݄➦฼߿

ҿܮ特ѵ，法国

化学家。他一生的研

究ិᮥ是多方᭧的。

例如，研究水ซ成分

及不同౎͈ʾ水ซ的

化，ஈ进测量高温ڍ

用的温度计，᝽明ᨂ

຅火的科学ਓ˧，发

明氧༳ཧ用于ཝ接等。ҿܮ特ѵ还是研究Ռ

成氨的Џ᯶。他一生的ᗃ述ᮘ多，其中ǒ高

温测量Ǔ一˺被ឋ成多种文ߚ，被Н认是一

వፃЧᗃ作。

ҿܮ特ѵ在研究高༯内发生的化学反

应时认为，因为C + CO2  2CO是可ᤤ反

应，所以༯ඡ中存在一定比例的 CO 是不可

ᥘВ的。这使他认គ到研究ॖࣱ־ᛦ因素的

重要性。

ಪ据大量的事实，ҿܮ特ѵ于 1884 年

提出了“ࣱᛦረ动原理”。1888年他又用እ

ฝ的ឦᝓ᫨明了这一原理：每一种ॖࣱ־ᛦ

因素的变化ᦐ会使ࣱᛦՔѓ࠶这种ॖ־的方

Քረ动。后人为ጢঐҿܮ特ѵ，便ં“ࣱᛦ

ረ动原理”ሦ为“ҿܮ特ѵ原理”。ស原理

被广泛应用于ࢺˊ生̗中，大大提高了生̗

஍ဋ。

ሙߦԾភ

图2-8 ҿྲܮѵ

（H.-L. Le Chatelier，1850ú1936）ఢ就此总ፇ出一条经验

规律：如果ஈ变影响平衡的一个因素（如温度、压强及Ԡ

ҫ反应的物质的ไ度），平衡就向着能ܵѓ弱这种ஈ变的

方向移动。这就是ҿྲܮѵԔေ，也称化学平衡移动原理。

ϴ化剂能ܵՏ等程度地ஈ变正反应速率和ᤤ反应速率，

因此，它对化学平衡的移动෥有影响。也就是ឭ，ϴ化剂

不能ஈ变᣺到化学平衡࿄态的反应混合物的ጸ成，但是，

使用ϴ化剂能ஈ变反应᣺到平衡所需的时ᫎ。

化学平衡移动原理是经过反复验᝽的，在化学ࢺ业和

ဗܒδ护等领域有ӡ分᧘要的应用。ಪ૶化学平衡移动原

理，可以更ҫ科学、有效地调控和Ѿ用化学反应，尽可能

地让化学反应ોི人们的需要进行。

ҿܮ特ѵ原理

Le Chatelier principle

催化剂能同等程度的改变正、逆
反应速率。其v-t图像如图。

移动方向:增谁减谁，减谁增谁
移动结果:增者必增，减者必减

综合分析化学平衡移动的一般思路

绝热体系的化学平衡分析方法
在绝热条件下，体系与外界不进行热交换，若反应放
热，体系内温度升高，平衡向吸热反应方向移动；若反
应吸热，体系内温度降低，平衡向放热反应方向移动。

新旧平衡转化率的比较
1.当可逆反应达到平衡后，反应物的初始浓度不变，
只改变体系的温度、压强或减小生成物的量使平衡正
向移动，这时反应物的转化率一定增大。
2.反应物用量的改变对转化率的影响
(1)若反应物是一种且为气体，如aA(g)===bB(g)
+cC(g)，在恒温恒容条件时，增大A的浓度，平衡正向
移动，但A的转化率变化等效为压强对平衡的影响。

(2)若反应物不止一种气体，如aA(g)+bB(g)===cC(g)+dD(g)。
①在其他条件不变时，增加A的量，平衡正向移动，A的转化率降低，B的转化率升高。
②若起始按化学计量数之比投入A、B，则A、B的转化率一定相同。
③在恒温恒容条件下，若按原比例(投料比)同倍数增加A和B，平衡正向移动，但反应物
(A或B)的转化率等效为压强对平衡的影响。

充己旁增

-
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了解↪䒓ᅫ⅁的⇨⤳

研究与实践

【研究目的】

ුᢼ等交通ࢺ具为出ᛡ、物ืࣜ来了ᒾᤠ和方便。然而，燃油ᢼଆ放的ࡋඡ中ե有大

量的有害物质，会对人体Ϥक和环境̗生Ԁ害。通过వ活动，认គ反应౎͈的选હ与͖化

在෵理ුᢼࡋඡ中的重要作用，ूܙ自ᝀᥖ守法᜻、δઐ生গ环境的ਓគ和᠊͊感。

【研究任务】

（1）认គࡋඡ的成分及其Ԁ害。

ŀ以ු油的成分˨一——ᣭཙ（C8H18）为例，分ౢቇඡ燃油比、温度等因素对燃烧

及其ࡋඡଆ放的ॖ־。

Ł查阅资料，了解ුᢼࡋඡ中有害物质的成因及Ԁ害。

（2）通过多种᤭य़了解ࡋඡ的෵理。

ŀ了解我国ුᢼࡋඡ的ଆ放ಖ准和෵理现状。

Ł了解ුᢼࡋඡ三Ћϴ化ᣁ化中๘及的化学原理。

ł了解选હ性ϴ化还原（SCR）੿ష在಑油ᢼࡋඡ෵理中的应用。

【结果与讨论】

（1）通过ូ查和分ౢ，你得到什么启示？

（2）撰写研究报告，并与同学讨论。

第二节 化学平衡 �1

常见平衡移动图像分类突破
类型一　条件改变时速率—时间图像 类型二　含量(或转化率)—时间—温度(或压强)图像

定一议二

多重平衡:
例1:NO 可以与许多金属发生氧化还原反应。在 300 K，体积为V L的恒容容器中加入一定
量的Ag(s)和NO (g)，发生如下三个反应：
①Ag(s) + NO2 (g) === AgNO (s)
②Ag(s) + 2NO (g) === AgNO3(s) + NO(g)
③2NO (g) === N O (g)
当体系各物质的物质的量不再改变时，此时 Ag(s)已被消耗完，AgNO (s)、AgNO (s)均有生
成。现缩小容器体积，几种气体的摩尔分数 x 也将变化。则 NO(g)的摩尔分数 x(NO)随压强 p 
的变化趋势为②填“①”“②”或“③”）x(NO)=n(NO)/[n(NO)+n(NO )+n(N O )]

反应①②未平衡，缩小容器体积，总压增大，反应③正
移，n(NO )降低，反应②逆移，n(NO)降低，故选②。

例2:CH 和H S重整制氢的主要反应如下
反应Ⅰ:CH (g)+2H S(g)===CS (g)+4H (g)
反应Ⅱ:CH (g)===C(s)+2H (g)
反应Ⅲ:2H S(g)===S (g)+2H (g)

假设10L的恒温刚性容器中，通入0.3molCH
和0.15 molH S发生反应Ⅰ、Ⅱ和Ⅲ，起始
总压为p 。5min时，反应物转化率
α(CH )=5%，α(H S)=20%，则0～5min内H
的化学反应速率为1.2×10⁻ mol(L·min)；
5min时容器内总压为(16p /15)。

元素守恒法：

平衡时n(H S)=0.15×(1-20%)=0.12mol，
nCH =0.3×(1-5%)=0.285mol，根据氢元素守恒：2n(H )
+0.12×2+0.285×4=0.3×4+0.15×2 → n(H )=0.06mol
v(H )=0.06/(10×5)=1.2×10⁻ mol(L·min)。 根据硫元素守恒：n(H S)+2[n(CS )+n(S )]=0.15mol 

→ n(CS )+n(S )=0.015mol，5min时，n总
=0.12+0.285+0.06+0.015=0.48mol。p/p =0.48/
(0.3+0.15）=16/15 → p=16p /15
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1. 在一定温度下，反应A(g) + 3B(g)  2C(g)᣺到平衡，ស反应的平衡常数表᣺式为K=            。ᔪ平

衡时各物质的ไ度分别为：c(A)=2.0 mol/L、c(B)=2.0 mol/L、c(C)=1.0 mol/L，ѷK=            。

2. 在一定条件下的ࠛ᫇容器中发生反应：C2H6(g)  C2H4(g) + H2(g) ΔH>0。े᣺到平衡时，下ѵ各

ᮊଐஷ中，不能提高˳ཙ转化率的是（  ）。

A. ܙ大容器的容积  B.升高反应的温度

C.分离出ᦊ分氢气  D.等容下ᤰ入ሪ有气体

3. 在一定温度下的容积不变的ࠛ᫇容器中发生反应：X(g) + 2Y(g)  3Z(g)。下ѵԬ述中，能ឭ明反应

᣺到化学平衡࿄态的是（  ）。

A. Z的生成速率与Z的分解速率相等 B. 单ͯ时ᫎ内๗Ᏺa mol X，Տ时生成3a mol Z

C. 容器内的压强不再变化  D. 混合气体总的物质的量不再变化

4. 在一定温度下的ࠛ᫇容器中发生反应：xA(g) + yB(g)  zC(g)，平衡时测४A的ไ度为0.50 mol/L。

δ持温度不变，将容器的容积ੱ大到原来的ːφ，再᣺平衡时，测४A的ไ度为0.30 mol/L。下ѵ

有关Ѽ断正确的是（  ）。

A. x + y < z                       B. 平衡向正反应方向移动

C. B的转化率ᬌ低              D. C的体积分数ѓ࠵ 

5. 在容积不变的ࠛ᫇容器中，一定量的 SO2 与O2 发生反应：

2SO2(g) + O2(g)  2SO3(g)。温度分别为 t1 和 t2 时，SO3 的

体积分数随时ᫎ的变化如Կ图。ស反应的ΔH  0（܍

“>”“<”或“=”，下Տ）；ᔪ t1、t2时ស反应的化学平衡常数

分别为K1、K2，ѷK1   K2。

6. ႁᧁ是᧘要的化ࢺ原料，应用前ఀ广᫫。研究表明，二氧化

ᇏ与氢气反应可以合成ႁᧁ，反应如下：

CO2(g) + 3H2(g)  CH3OH(g) + H2O(g) 

（1）反应的平衡常数表᣺式为K=    。

（2）有Ѿ于提高平衡时CO2转化率的ଐஷ有    （ߚ܍母）。

  a.使用ϴ化剂    b. ҫ压

  c. ܙ大CO2和H2的Ѻ始આ料උ

（3）研究温度对ႁᧁ产率的影响时发现，在210�_�290 ℃，δ持

原料气中CO2和H2的આ料උ不变，४到平衡时ႁᧁ的产率

与温度的关系如Կ图所示，ѷស反应的ΔH    0（܍

“>”“=”或“<”），Κ૶是            。

7. 已知一氧化ᇏ与水ᗢ气的反应为：CO(g)+H2O(g)  CO2(g)+H2(g)。在830 ℃时ស反应的平衡常数是

1.0。如果反应开始时，一氧化ᇏ和水ᗢ气的ไ度都是0.1 mol/L，计算一氧化ᇏ在此反应条件下的

转化率。

练习与应用

t1

t2

O

SO
3ᄊ
ʹ
ሥ
Ѭ
஝

௑ᫎ

2100 230 250 270 290
ພएὍĆ

ႁ
ᧁ
̗
ဋ

0.0625

  c (C)
c(A)·c (B)

D

A

CD

＜

＞

c(CH OH)·c(H O)
  c(CO )·c (H )

b

＜
温度升高甲醇的产率减小

50%
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す̶㞯
႓ࣺᏁ⮱᫦ाࡃ

自然界中有一些过程是自发进行的，而˅是有方向性

的。例如，水总是自发地从高处ื向低处（如图2-9），而

相反的过程Ԃ不能自发进行。有些化学反应也是自发进行

的，而˅Ц有方向性。那么，如何Ѽ断化学反应自发进行

的方向ք？ 

实验发现，大多数放热反应是可以自发进行的。例如，

下ѵ反应：

H2(g) + 1
2

O2(g)=H2O(l)   ΔH=�285.8 kJ/mol

Zn(s) + CuSO4(aq)=ZnSO4(aq) + Cu(s)    

      ΔH=�216.8 kJ/mol

因此，有人认为，只有放热的反应才能自发进行，可

以ಪ૶化学反应是吸热的还是放热的来Ѽ断化学反应的方

向。而̃实表明，有些吸热反应也可以自发进行。

例如，ᤰ过实验知᥋，Ba(OH)2·8H2O晶体与NH4Cl

晶体的反应是吸热的，但是这个反应Ԃ是可以自发进行的。

ԡ如：

2N2O5(g)=4NO2(g) + O2(g)       ΔH=+109.8 kJ/mol

NaHCO3(s) + HCl(aq)=NaCl(aq) + CO2(g) + H2O(l)  

              ΔH=+31.4 kJ/mol

这些吸热反应都是可以自发进行的。所以，不能只ಪ

૶放热或者吸热来Ѽ断化学反应的方向。

实验还发现，自发过程进行的方向还与“混˽度”有

关。如图2-10所示，ː个ᬷ气ၫ中分别ᄩ有඲气和氢气，

开始时中ᫎ用ဝၕྟᬦ开，ेચ଀ဝၕྟ后，可以观ࠣ到

图2-9 水总是自发地从高处ื向低处

图2-10 气体的自发ੱங过程
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ᄩ放඲气的ၫ内气体ᮨᓤᤪຒ变ู，而ᄩ放氢气的ၫ内显

现出了᳧ู፯ᓤ，త后ːၫ中气体的ᮨᓤ相Տ。不需要ܱ

界的任何作用，气体ᤰ过分子的ੱங自发地混合کӉ。ԡ

如，ᆳ酸ᩏ溶于水的过程可以自发进行。溶解前， NH+
4和

NO-
3在ᆳ酸ᩏ晶体中有序地ଆѵ；溶解后，ᜂ水分子包ڊ

着的NH+
4和NO-

3ѷ在溶液中自由移动。

显然，这些过程都是自发地从混˽度࠵（有序）向混

˽度大（无序）的方向进行。

科学ࠒ用྅（ኀՂ为 S）来度量这种混˽的程度。对

于Տ一种物质，气态时的྅ϙత大、液态时的次˨、ڍ

态时的త࠵。从上᭧的例子似˫可以४出，体系有自发

地向混˽度ܙҫ（ԁ྅ܙ，ΔS὜ 0）的方向转变的Ϛ向。

例如：

2H2O2(aq) = 2H2O(l) + O2(g)

2KClO3(s) = 2KCl(s) + 3O2(g)

这些自发进行的化学反应都是྅ܙ的过程，ԁΔS὜0。

但是，有些྅ѓ的过程也能自发进行。例如，˳མᐑ合为

ᐑ˳མ的反应，是྅ѓ的过程，ԁΔS὚0，Ԃ能ܵ自发

进行。

再如：

2NO(g) + 2CO(g) = N2(g) + 2CO2(g)

4Fe(OH)2(s) + O2(g) + 2H2O(l) = 4Fe(OH)3(s)

这些化学反应的ΔS὚ 0，但是都可以自发进行。所

以，不能只ಪ૶྅ܙ或྅ѓ来Ѽ断化学反应进行的方向。

̃实上，只有ߤቡ体系（与ဗܒ௅෥有物质̔૱也෥有能

量̔૱）或者绝热体系（与ဗܒ௅෥有物质̔૱也෥有热

量̔૱），自发过程才向着྅ܙ的方向进行。

自发反应的方向与ཟ变和྅变有关，但ཟ变和྅变ԡ

都不能单࿘作为Ѽ断反应自发进行方向的Κ૶。要Ѽ断反

应自发进行的方向，必须፬合Ꮶᘽ体系的ཟ变和྅变。

大量̃实շង我们，፬合Ꮶᘽཟ变和྅变可以Ѽ断反

྅ entropy

(1)同一物质，其气态的S总是大于液
态的S，液态的大于固态的，因为微
粒的运动自由程度是气态大于液
态、液态大于固态。
(2)同类物质，摩尔质量M越大，S越
大，因为原子数、电子数越多，微
观状态数目也越多，熵就越大。
(3)气态多原子分子的S比单原子大，
因为原子数多，微观状态数目也
多。
(4)摩尔质量相同的不同物质(同分异
构体)，结构越复杂，S越大。
(5)同一物质，其熵随着温度升高而
增大。因为温度升高，动能增加，
微粒运动的自由度增加，熵相应增
大。
(6)压力对固态、液态物质的熵的影
响较小，而对气态物质熵的影响较
大。压力越大，微粒运动的自由程
度越小，熵就越小。
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在等温、等ԍ౎͈ʾ的᫇࠰体系中（不

Ꮶᘽ体ሥ变化Ϣ功以外的其他功），自ႀ能

（符号为 G，单位为 kJ/mol）的变化፬Ռ反

௢了体系的ཟ变和྅变对自发过程的ॖ־：

ΔG=ΔH - TΔS。这时，化学反应总是Քᅌ自

ႀ能ѓ࠵的方Ք进ᛡ，ᄰ到体系达到ࣱᛦ。即：

当ΔG < 0时，反应能自发进ᛡ；

当ΔG = 0时，反应ܫ于ࣱᛦ状গ；

当ΔG > 0时，反应不能自发进ᛡ。

ΔG不̩与ཟ变和྅变有Т，还与温度

有Т。

ႀ上述Т系式可推ᅼ：

当ΔH < 0，ΔS > 0时，反应能自发进ᛡ；

当ΔH > 0，ΔS < 0时，反应不能自发进ᛡ；

当ΔH > 0，ΔS > 0或ΔH < 0，ΔS < 0时，

反应能ա自发进ᛡ与温度有Т。一般Ͱ温时

ΔH的ॖ־为主，高温时ΔS的ॖ־为主，而温

度ॖ־的大࠵要᜽ΔH、ΔS的数值而定。

㜗⩞能与化学反应的᫦ा

ᠫநӵྟ

1. ˡ出ї种ெ常生活中常见的由于྅ܙ使其过程自发进行的实例。

2. 在下ѵ变化中，体系的྅将发生怎样的变化？

（1）тཽ化             （2）水ᗢ气ші

（3）ᗽዾ在水中溶解    （4）HCl(g) + NH3(g)=NH4Cl(s)

3. 水іፇ成т的过程中，其ཟ变和྅变正确的是（　　）。

A. ΔH὜0，ΔS὚0            B. ΔH὚0，ΔS὜0  

C. ΔH὜0，ΔS὜0           D. ΔH὚0，ΔS὚0

4. 下ѵឭ法中，正确的是（  ）。

A. т在ࠉ温下自动ᚸ化成水，这是྅ܙ的过程

B. 能ܵ自发进行的反应一定是放热反应

C. ΔH὚0的反应ک是自发进行的反应

D. 能ܵ自发进行的反应一定是྅ܙ的过程

练习与应用

应自发进行的方向。正确Ѽ断反应自发进行的方向对于生

产实᡻Ц有᧘要的ਓ˧。在ࢺ业生产中，对能ܵ发生的化

学反应，研究和ᤥહ合ᤠ的反应条件才有实际ਓ˧，否ѷ，

可能是२ҷ无Ҫ的。因此，Ѽ断化学反应的方向᭤常᧘

要。፬合ཟ变和྅变Ѽ断化学反应的方向已经ᡔ出了中

学化学的要ර，有兴趣的Տ学可以ᤰ过下᭧的“ᠫ料ӵ

ྟ”做一些简单的了解。

高温自发 低温自发

应用：求反应的转向温度T转。对于ΔH
与ΔS符号相同的情况，当改变反应温度 
时，存在从自发到非自发(或从非自发到
自发)的转变，我们把这个转变温度称为
转向温度。令ΔG=0，则ΔG=ΔH-
TΔS=0，所以T=ΔH/ΔS=T转。

反应A:SiO (s)+2C(s)===2CO(g)+Si(s)

反应B:SiO (s)+C(s)===CO (g)+Si(s)
高温

高温

ΔGA=ΔG -ΔG <0
ΔG ＜ΔG ，T＞1350℃
ΔGB=ΔG -ΔG <0
ΔG ＜ΔG ，T＞2100℃

ΔS ≈0

ΔS ＜0
ΔS ＞0

21001350

D

A

熵增大
熵增大 熵减小

熵减小

- G = OH-TOS <O

k = - 0S
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すఈ㞯
႓ࣺᏁ⮱䄰ᣔࡃ

我们对化学反应的调控并不ᬋ生。例如，为了༤火，

可以᧔ԩᬦ离可燃物、ᬦ绝ቇ气或ᬌ低温度等ଐஷ；为了

ण长ᮼ物ϲ存时ᫎ，可以将它们δ存在тኸ中。下᭧我们

以ࢺ业合成ථ生产条件的ᤥહ为例，研究化学反应的调控

问题。

业合成ථ是人类科学੿术的一ᮊ᧘大ቊᆡ，其反应ࢺ

如下：

N2(g) + 3H2(g)  2NH3(g)   ΔH = � 92.4 kJ/mol

নᏦ与ᝧ᝷

（1）ԔေѬౢ

根据Ռੇථ反应的ྲག，应如何ᤥહ反应౎͈，ܸ̿ܙՌੇථ的反应速ဋǌ提高

平ᛦຉՌ物中ථ的ե量？请填入下表。

对Ռ成氨反应

的ॖ־

因素־ॖ

ไ度 温度 ԍू ϴ化剂

大Ռ成氨的ܙ

反应ᤴဋ

提高ࣱᛦຉՌ物

中氨的ե量

（2）数据Ѭౢ

表2-2中的ࠄᰎ数据௧在ˀՏ温度ǌԍू下，平ᛦຉՌ物中ථ的ե量的变化ৱц

（Ѻݽ时නඡ和ඪඡ的体ሥඋ௧1Ĳ3）。Ѭౢ表中数据，ፇՌՌੇථ反应的ྲག，ᝧ᝷

应如何ᤥહ反应౎͈，ܸ̿ܙՌੇථ的反应速ဋǌ提高平ᛦຉՌ物中ථ的ե量。

增大反应物浓度

增大反应物浓度
降低生成物浓度

升高温度

降低温度

增大压强

增大压强

使用

无影响

提高反应速率的条件是升高温度、增大压强；提高平衡混合物中氨的含
量的条件是降低温度、增大压强。二者在温度这一措施上是不一致的。
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表2-2 不同౎͈ʾ，Ռ成氨反应达到化学ࣱᛦ时反应ຉՌ物中氨的ե量（体ሥ分数）

温度 /℃
氨的ե量 / �

0.1 MPa 10 MPa 20 MPa 30 MPa 60 MPa 100 MPa

200 15.3 81.5 86.4 89.9 95.4 98.8

300 2.20 52.0 64.2 71.0 84.2 92.6

400 0.40 25.1 38.2 47.0 65.2 79.8

500 0.10 10.6 19.1 26.4 42.2 57.5

600 0.05 4.50 9.10 13.8 23.1 31.4

፬Ռ上述两个வ᭧，ѬౢܸܙՌੇථ的反应速ဋ与提高平ᛦຉՌ物中ථ的ե量ਫ਼

应采取的措施௧ա一ᒱ。

升高温度、ܙ大压强、ܙ大反应物ไ度及使用ϴ化剂

等，都可以使合成ථ的反应速率ܙ大；ᬌ低温度、ܙ大压

强、ܙ大反应物ไ度等有Ѿ于提高平衡混合物中ථ的含量。

ϴ化剂可以ܙ大反应速率，但不ஈ变平衡混合物的ጸ成。

那么，在实际生产中到底ᤥહד些ᤠࠂ的条件ք？

ᑧࢸ���

原理分析和对实验数૶的分析ک表明，合成ථ时压强

ᡕ大ᡕݞ（如图2-11）。但是，压强ᡕ大，对材料的强度

和设ܬ的制造要ර就ᡕ高，需要的动力也ᡕ大，这将会大

大ܙҫ生产આᠫ，并可能ᬌ低፬合经เ效ᄞ。ᄬ前，我国

的合成ථԈ一ᓊ᧔用的压强为10 MPa_30 MPa。

图2-11 400 ℃下平衡时ථ的体积分数随压强的变化示ਓ图

ԍूὍMPa

N
H

3ᄊ
ʹ
ሥ
Ѭ
஝
Ὅ

%

80

60

40

20

20 40 60 80 1000

实验数据的分析与理论分析的结论是一致的。
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���⍖Ꮣ

ಪ૶平衡移动原理，合成ථ应ស᧔用低温以提高平衡

转化率。实验数૶也ឭ明了这一点（如图2-12）。但是，温

度ᬌ低会使化学反应速率ѓ࠵，᣺到平衡所需时ᫎ变长，这

在ࢺ业生产中是很不经เ的。因此，需要ᤥહ一个ᤠࠂ的

温度。ᄬ前，在实际生产中一ᓊ᧔用的温度为400_500 ℃。

ݯࡃי���

ԁ使在高温、高压下，N2和H2的化合反应仍然进行४

ӡ分ᎁ慢。ᤰ常᧔用ҫ入ϴ化剂的方法，ஈ变反应历程，

ᬌ低反应的活化能，使反应物在ᣗ低温度时能ᣗ快地发生

反应。ᄬ前，合成ථࢺ业中普遍使用的是以ᨡ为主体的多

成分ϴ化剂，ԡ称ᨡᝏ޵。ᨡᝏ޵在500 ℃ࢻԿ时的活性

త大，这也是合成ථ一ᓊᤥહ400_500 ℃进行的᧘要原因。

Գܱ，为了防ൣ混有的杂质使ϴ化剂“中ඉ”ŀ，原料气必

须经过净化。

由表2-2可以看出，ԁ使是在500 ℃和30 MPa时，合

成ථ平衡混合物中NH3的体积分数也只有26.4�，ԁ平衡时

N2和H2的转化率仍不ܵ高。在实际生产中，还需要Ꮶᘽไ

度对化学平衡的影响等。例如，᧔ԩ᣾速шԂ的方法，使

气态ථ变成液ථ后及时从平衡混合物中分离出ԝ，以促使

化学平衡向生成NH3的方向移动（如图2-13）。此ܱ，如果

  ŀ 因吸附或沉积ඉ物而使ϴ化剂活性ᬌ低或˒ܿ的过程。

图2-12 10 MPa下平衡时ථ的体积分数随温度的变化示ਓ图
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让N2和H2的混合气体只一次ᤰ过合成܉发生反应也是很不

经เ的，应将NH3分离后的原料气循ဗ使用，并及时ᛪЍ

N2和H2，使反应物δ持一定的ไ度，以Ѿ于合成ථ反应。

፬上所述，ࢺ业上ᤰ常᧔用ᨡᝏ޵、在400_500 ℃和

10 MPa_30 MPa的条件下合成ථ。

总˨，影响化学反应进行的因素主要有ː个方᭧，ᯫ

Џ是Ԡҫ反应的物质ጸ成、ፇ౞和性质等本ᢶ因素，其次

是温度、压强、ไ度、ϴ化剂等反应条件。化学反应的调

控，就是ᤰ过ஈ变反应条件使一个可能发生的反应ોི某

一方向进行。在实际生产中常常需要ፇ合设ܬ条件、安Л

୲作、经เ成本等ৱц，፬合Ꮶᘽ影响化学反应速率和化

学平衡的因素，寻找ᤠࠂ的生产条件。此ܱ，还要ಪ૶ဗ

δ护及社会效ᄞ等方᭧的规定和要ර做出分析，ి衡Ѿܒ

म，才能实ஷ生产。

ሙߦe੿షeᇫ͘

氨是最基వ的化ࢺ原料˨一，其人ܬ҄ࢺ

的研究最早要ᤝແ到1898年。当时，ॴ国的

ऴРБ（A. Frank，1834—1916）等人研究出

了නඡ与碳化᧹（CaC2）、水ᗢඡ反应҄ܬ氨

的方法。ᬤ后，这种方法被ࢺˊ化。但是，ႀ

于成వ过高，无法进ᛡ大᜻വ生̗。于是，न

发ఞҫङ价可ᛡ的Ռ成氨方法成了当时化ࢺ领

域᭤常ᅭ目的研究方Ք。

ॴ国化学家ֻͤ（F. Haber，1868—1934）

从1902年नݽ研究නඡ和氢ඡᄰ接Ռ成氨，

并于1908年ႂឰ了॰环法Ռ成氨的˄利。ស

˄利主要ӊ઺以ʾ过程：ඡ体通过高温ϴ化

剂；Ͱ温ᬔ氨后г次॰环，通过高温ϴ化剂；

全过程在一定ԍूʾ进ᛡ；进出ϴ化剂ࣾ的

合成⅕——჋侹ბ研究与ጒ͇化生ϔ

图2-13 合成ථ生产ื程示ਓ图

干燥
净化

N2+H2 N2+H2 N2+H2

N2+H2 NH3+N2+H2
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N2+H2
压᎖机
ҫ压
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ш、热ඡ体进ᛡ热交换；用ᗢ发成ֶ氨来ш

Ԃሏनϴ化剂的ඡ体。14-2ڏ所示为ֻͤ所

用Ռ成氨的实验ᜉᎶ。

ֻͤ在此基础上ፙ፞进ᛡ了大量的实验

研究，于1909年ႂ报了高ԍ˄利，以及用᩠

作ϴ化剂和用ᨠ -碳化ᨠ作ϴ化剂的˄利。他

发现，用᩠作ϴ化剂，在17.5 MPa_20.0 MPa

及500_600 ℃ʾ，氨的ե量可ᡔ过6�，具ܬ

了实现ࢺˊ化生̗的可能性。ॴ国一家НՃ᠔

˼了ֻͤ的˄利，对他的研究及ࢺˊ化ត验ፌ

́资Ұ，并͊ނॴ国化学家博ஷ（C. Bosch，

1874—1940）全ి᠇᠊សᮊ目的न发。

博ஷ认គ到，࠲此法进ᛡࢺˊ化生̗ត

验所᭧˚的᫈ᮥ主要有以ʾї个方᭧。

ǆ 设计获得大量ङ价原料ඡ体的方法：

᧔用水཰ඡ（主要成分为H2 和CO）作为氢

ඡ的来ູ；නඡႀ液化ቇඡ分ሏ法提供。

ǆ ࠭੽高஍、ሷ定的ϴ化剂：ֻͤ推荐

的ϴ化剂，ႀ于价ಫ、来ູ和性能等原因不

用。为了࠭੽Ռᤠ的ϴ化剂，博ஷˊࢺ作ࠂ

及其研究ጸ进ᛡ了大量的ត验，一ᄰ到1922

年，С进ᛡ了ᡔ过2 500种ᦡ方的20 000多次

ត验，ጼ于ኙ选出了Ռ成氨ࢺˊ用ϴ化剂。

尽管后来不断ڡஈ进，但这种类型的ϴ化剂

一ᄰ෹用至今。

ǆ न发ᤠՌ高温、高ԍʾ

的Ռ成设1910：ܬ年，用Ͱ碳

ᨂ҄ᤵ的Ռ成反应٨无法੾受

高温、高ԍʾ氢ඡ的ᑼᙍ，ጸ

थՌ成氨设ܬ成了Т键᫈ᮥ。

博ஷ及其研究ጸፃ过反复ត验，

੽到了用ྀ铁作ᛮ᧗的ҩ法。

至此，Ռ成氨生̗的੿ష

ᬲᮥጼ于被解х。ֻͤ完成了

Ռ成氨的基础न发ࢺ作，博

ஷ实现了Ռ成氨的ࢺˊ化，所

以，这种Ռ成氨的ࢺˊ方法被ሦ为“ֻͤ -博

ஷ法”。 

ֻͤ因发明用නඡ和氢ඡՌ成氨的方法

获得1918年ឳ᠅尔化学ݒ。博ஷ因न发Ռ成

氨᧔用的高ԍ方法而获得了1931年ឳ᠅尔化

学ݒ。可以说，Ռ成氨੿ష是人类科学੿ష

领域的重大ቊᆡ。

到目前为ൣ，氨的Ռ成实现ࢺˊ化生̗

ፃ100多年了，使用的ϴ化剂和当Ѻन发ࣃ

的依然类似。据ፒ计，全ˇႍ在Ռ成氨ࢺˊ

上消耗的能ູ占全人类能ູ消耗的 1�_2�。

为了ᬌͰՌ成氨的能耗，人们一ᄰតڏ对Ռ

成౎͈进ᛡ͖化。2016 年，中国科学院大

ᤌ化学物理研究所的研究ڄ᫳研҄了一种

ழ型ϴ化剂，࠲Ռ成氨的温度、ԍू分别

ᬌ到了 350 ℃、1 MPa，这是近年来Ռ成氨

反应研究中的重要ቊᆡ，为发展ఞҫᓬ能的

ϴ化剂提供了ழ的ন᡹。

шԂࠉ

Ԧऄ٨

ѣඵ԰

ࣰྌࠉ

ళԦऄඡ
ʹᤰ᣿॰
ဗดᤅڀ

๯গNH3ѣ԰

ԍ᎖
N2֗H2
ᤉ԰

ᤉඵ԰

图2-14  ֻͤ合成ථ实验所用的ᜉᎶ
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1. 合成ථࢺ业中᧔用循ဗ୲作，主要是为了（  ）。

A. ܙ大化学反应速率  B. 提高平衡混合物中ථ的含量

C. ᬌ低ථ的ෳ点  D. 提高න气和氢气的Ѿ用率

2. 在ࠛ᫇容器中，ᤰ入a mol N2和b mol H2，在一定条件下反应᣺到平衡时，容器中Ҝ͸c mol N2。

（1）᣺到平衡时，生成NH3的物质的量为          。

（2）᣺到平衡时，H2的转化率为          。

（3）ᔪં容器的容积ѓ࠵到原来的1
2，ѷ正反应速率   (ܙ“܍大”“ѓ࠵”或“不变”，下Տ )，

ᤤ反应速率   ，N2的转化率   。

3. 在ᆵ酸ࢺ业中，ᤰ过下ѵ反应使SO2氧化为SO3 ：2SO2(g) + O2(g)  2SO3 (g)　ΔHὛ-196.6 kJ/mol。

下表ѵ出了在不Տ温度和压强下，反应᣺到平衡时SO2的转化率。

温度 /℃
ࣱᛦ时SO2的ᣁ化ဋ / �

0.1 MPa 0.5 MPa 1 MPa 5 MPa 10 MPa

450 97.5 98.9 99.2 99.6 99.7

550 85.6 92.9 94.9 97.7 98.3

（1）从理论上分析，为了使二氧化ᆵ尽可能多地转化为三氧化ᆵ，应ᤥહ的条件是        。

（2）在实际生产中，ᤥ定的温度为400_500 ℃，原因是        。

（3）在实际生产中，᧔用的压强为常压，原因是        。

（4）在实际生产中，ᤰ入过量的ቇ气，原因是        。

（5）尾气中的SO2必须回ஆ，原因是        。

4. 在合成ථࢺ业中，原料气（N2、H2及少量CO、NH3的混合气）在进入合成܉前需经过ᨷථ液处理，

ᄬ的是ᬔԝ其中的CO，其反应为：[Cu(NH3)2]
+ + CO + NH3  [Cu(NH3)3CO]+　ΔH὚0。

（1）ᨷථ液吸ஆCOᤠࠂ的生产条件是        。

（2）吸ஆCO后的ᨷථ液经过ᤠे处理可再生，ূ复其吸ஆCO的能力，可循ဗ使用。ᨷථ液再生ᤠ

。        的生产条件是ࠂ

5. 氢能是一种ౝЦ发展໸力的ຍ洁能源。下ѵ反应是ᄬ前大规模制ԩ氢气的方法˨一。

CO(g) + H2O(g)  CO2(g) + H2(g) ΔH=-41.2 kJ/mol

（1）在生产中，൘使CO的转化率提高，Տ时提高H2的产率，可᧔ԩד些ଐஷ？

（2）在容积不变的ࠛ᫇容器中，将2.0 mol CO与8.0 mol H2O混合ҫ热到830 ℃发生上述反应，᣺到

平衡时CO的转化率是80�。计算ស反应的平衡常数。

（3）实验发现，其他条件不变，在相Տ时ᫎ内，向上述体系

中આ入一定量的CaO可以ܙ大H2的体积分数。对උ实

验的ፇ果如Կ图所示。

  ឰ思Ꮶ：આ入CaO时，H2的体积分数为什么会ܙ大？微

ዛCaO和ጪዛCaO对平衡的影响为何不Տ？

练习与应用

100
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௄CaO ॲዛCaO ጪዛCaO
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ሥ
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஝
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2(a-c)mol
[3(a-c)]/b×100%

增大
增大 增大

10MPa、450℃
在此温度下催化剂活性最高

在常压下SO 的转化率就已经很高了，若采用高压，平衡
能向右移动，但效果并不明显，比起高压设备得不偿失
氧气为反应物，增大氧气浓度可以提高SO 的转化率

SO 是大气污染物质，能形成酸雨，所以必须进行回收处理，防止污染环境。

低温、高压

高温、低压

降低温度、增大水蒸气浓度

1

CaO可吸收CO ，c(CO )减小，使反应正向移动，H 体积分数
增大；纳米CaO颗粒更小，表面积更大，使反应速率加快
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一、化学反应的认识视角

整理与提升
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二、化学反应䕌⢴হ化学Ꭰ㶎

在ࠛ᫇容器中发生如下反应：

mA(g) + nB(g)  pC(g) + qD(g)   ΔH<0（m+n>p+q）

े下ѵ某一因素变化时，分析其对化学反应速率的影响；ᔪ᣺到化学平衡时，分析这

些因素变化对平衡移动的影响。߹成下表。

因素 化学反应ᤴဋ 化学ࣱᛦ

ไ度

ԍू

温度

ϴ化剂

化学反应

反应历程 化学反应ड़ड़经历多个基元反应

活化能、ᇌୣ理论

与反应的ཟ变、྅变有关

反应速率

化学平衡

反应方向

ҿྲܮѵ原理
等温下，Q>K
或Q<K

化学反应
的调控

表示

表示

应用

解᧖

影响因素解᧖

平衡࿄态
v（正）= v（ᤤ）

平衡移动
v（正）ķ v（ᤤ）

v= Δc
Δt

化学平衡
常数（K）
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1. ᧔ԩ下ѵଐஷ对ܙ大化学反应速率有明显效果的是（  ）。

A. Na与水反应时，ܙҫ水的用量

B. Al与ሪᆵ酸反应制ԩH2时，ஈ用ไᆵ酸

C. Na2SO4溶液与BaCl2溶液反应时，ܙ大压强

D. 大理ᆃ与盐酸反应制ԩCO2时，将ڱ࿄大理ᆃஈ为ዠఴ࿄大理ᆃ

2. 向一个ࠛ᫇容器中Ѝ入1 mol N2和3 mol H2，在一定条件下使其发生反应生成NH3。᣺到平衡时，

下ѵឭ法中正确的是（  ）。

A. N2、H2和NH3的物质的量ไ度˨උ为1Ĳ3Ĳ2

B. N2߹Л转化为NH3

C. 正反应速率和ᤤ反应速率都为ᭆ

D. 单ͯ时ᫎ内๗Ᏺa mol N2，Տ时๗Ᏺ2a mol NH3

3. 在一定温度下的容积不变的ࠛ᫇容器中发生反应：2SO2(g) + O2(g)  2SO3(g)。下ѵ不能ឭ明反应

᣺到平衡࿄态的是（  ）。

A. 气体的压强不再变化        B. SO2的体积分数不再变化

C. 混合物的ࠛ度不再变化    D. 各物质的ไ度不再变化

4. 如Կ图所示，జጳa表示放热反应X(g) + Y(g)  Z(g) + M(g) + N(s)进

行过程中X的转化率随时ᫎ变化的关系。ᔪ要ஈ变起始条件，使反应

过程ોజጳb进行，可᧔ԩ的ଐஷ是（  ）。

A. 升高温度              B. ҫ大X的આ入量    

C. ҫϴ化剂              D. ѓ࠵压强

5. 在2 L的ࠛ᫇容器中ᤰ入N2和H2，使其发生反应：N2 + 3H2  2NH3。

在10 s内用H2的ไ度变化表示的化学反应速率为0.12 mol�	L·s
，ѷ这10 s内๗ᏲN2的物质的量

是   。

6. Ꮙ基ᆵ（COS）是一种ዮᮼོᗢ剂，能防ൣ某些ࠏᙂ和ᄾᖘ的Ԁࠏ。在容积不变的ࠛ᫇容器中，使

CO与H2S发生下ѵ反应并᣺到平衡：

 CO(g)ὉH2S(g)  COS(g) + H2(g)

（1）ᔪ反应前CO的物质的量为10 mol，᣺到平衡时CO的物质的量为8 mol，˅化学平衡常数为

0.1。下ѵឭ法正确的是   （ߚ܍母）。

a. 升高温度，H2S的ไ度ܙ大，表明ស反应是吸热反应

b. ᤰ入CO后，正反应速率ᤪຒܙ大

c. 反应前H2S的物质的量为7 mol

d. ᣺到平衡时CO的转化率为80�

（2）在不Տ温度下᣺到化学平衡时，H2S的转化率如Կ图所

示，ѷស反应是   反应（܍“吸热”或“放热”）。
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（3）在某温度下，向1 L的ࠛ᫇容器中ᤰ入10 mol CO和10 mol H2S，平衡时测४CO的转化率为

40�，ѷស温度下反应的平衡常数为   。

7. 研究NO2、SO2 等气体的无ࠏ化处理对治理大气්ಀ、建设生态஡明Ц有᧘要ਓ˧。

（1） 已知：2SO2(g) + O2(g)  2SO3(g) ΔH=-196.6 kJ�mol

                  2NO(g) + O2(g)  2NO2(g) ΔH=-113.0 kJ�mol

ѷNO2(g) + SO2(g)  SO3(g) + NO(g)的ΔH=  kJ�mol。

（2）在一定条件下，将NO2与SO2以体积උ1Ĳ2Ꮆ于ࠛ᫇容器中发生上述反应。下ѵ能ឭ明反应᣺

到平衡࿄态的是    （ߚ܍母）。

a. 体系压强δ持不变  b. 混合气体的ᮨᓤδ持不变

c. SO3和NO的体积උδ持不变 d. ඈ生成1 mol SO3๗Ᏺ1 mol NO2

8. 由 γ-Ꮔ基ʸ酸（HOCH2CH2CH2COOH）生成 γ-ʸ内ᦳ（ O
O

=  ）的反应如下：

HOCH2CH2CH2COOH O
O

=
H+/ǁ

 + H2O

  在25 ℃时，溶液中 γ-Ꮔ基ʸ酸的Ѻ始ไ度为0.180 mol/L，随着反应的进行，测४ γ-ʸ内ᦳ的

ไ度随时ᫎ的变化如下表所示。

t /min 21 50 80 100 120 160 220 ħ

c/(mol·L-1) 0.024 0.050 0.071 0.081 0.090 0.104 0.116 0.132

ឰ܍写下ѵቇᄇ。

（1）在50_80 min内，以 γ-ʸ内ᦳ的ไ度变化表示的反应速率为     mol/(L·min)。

（2）在120 min时，γ-Ꮔ基ʸ酸的转化率为   。

（3）在25 ℃时，ស反应的平衡常数为K=   。

（4）为提高平衡时 γ-Ꮔ基ʸ酸的转化率，ᬔ了ᤠे控制反应温度，还可᧔ԩ的ଐஷ是             。

9. 在一个容积不变的ࠛ᫇容器中发生反应：CO2(g) + H2(g)  CO(g) + H2O(g)，其平衡常数 (K)和温度

(t)的关系如下表所示。

t /℃ 700 800 830 1 000 1 200

K 0.6 0.9 1.0 1.7 2.6

ឰ܍写下ѵቇᄇ。

（1）ស反应的平衡常数表᣺式为KὛ      ；ស反应为   反应（܍“吸热”或“放热”）。

（2）在830 ℃时，向容器中Ѝ入1 mol CO、5 mol H2O，δ持温度不变，反应᣺到平衡后，其平衡常

数    1.0（܍“大于”“࠵于”或“等于”）。

（3）ᔪ 1 200 ℃时，在某时҉反应混合物中CO2、H2、CO、H2O的ไ度分别为 2 mol�L、2 mol�L、

4 mol�L、4 mol�L，ѷ此时上述反应的平衡移动方向为    （܍“正反应方向”“ᤤ反应方

向”或“不移动”）。

0.44

-41.8

b

0.0007
50%
11/4

将γ-丁内酯移走

吸热

等于

逆反应方向

c(CO)·c(H O)
c(CO )·c(H )
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ǘ实ᰎᄬᄊǙ

1. ᝣគไ度ǌ温度኎ڂጉࠫ化ߦ平ᛦ的ॖ־。

2. ᤉ一步ߦ˸଍҄变量ǌࠫඋ኎ሙߦவข。

ǘ实ᰎၹֶǙ

࠰དྷ杯ǌܸདྷ杯ǌ量筒ǌតኮǌតኮ౶ǌဝၕೢǌᑛ݀ໟኮǌᦥድ༥ǌ༢಑ǌ两个࠵

ᜉదNO2 和N2O4 ຉՌඡ体的ړअདྷၫ。

ᨡዠǌ0.05 mol/L FeCl3溶液ǌ0.15 mol/L KSCN溶液ǌ0.1 mol/L K2Cr2O7 溶液ǌ6 mol/L 

NaOH溶液ǌ6 mol/L H2SO4 溶液ǌ0.5 mol/L CuCl2 溶液ǌ热水ǌтڱǌᗢᯤ水。

ǘ实ᰎ൦ᰡǙ 

一ǌไ度ࠫ化ߦ平ᛦ的ॖ־

1. FeCl3 溶液与KSCN溶液的反应

（1）在࠵དྷ杯中ҫ入 10 mL ᗢᯤ水，гໟ入 5 ໟ 0.05 mol/L FeCl3 溶液ǌ5 ໟ

0.15 mol/L KSCN溶液，用ဝၕೢ搅拌，ΎХЍѬຉՌ，将ຉՌ均匀的溶液平均注入aǌbǌ

cʼஃតኮ中。

（2）Քតኮ a 中ໟ入 5 ໟ 0.05 mol/L FeCl3 溶液，Քតኮ b 中ໟ入 5 ໟ 0.15 mol/L 

KSCN溶液，᜺ࠣ并记录ࠄᰎဘ៶，与តኮcᤉᛡࠫඋ。߹ੇ下表。

实验内ࠔ
Քត管a中ໟ入5ໟ

0.05 mol/L FeCl3溶液

Քត管b中ໟ入5ໟ

0.15 mol/L KSCN溶液

实验现象

结论

（3）ፙ፞Ք上述两ஃតኮ中Ѭѿҫ入࠶量ᨡዠ，᜺ࠣ并记录ࠄᰎဘ៶。߹ੇ下表。

实验内ࠔ Քត管a中ҫ入࠶量铁ዠ Քត管b中ҫ入࠶量铁ዠ

实验现象

结论

ଊቃॖ־化ߦ平ᛦረү的ڂጉ

实侹≨ߕ�

实验活动1 探究影响化学平衡移动的因素 ��

溶液红色加深 溶液红色加深

在其他条件不变时，增大反应物的浓度，平衡向正反应方向移动

溶液红色变浅 溶液红色变浅

在其他条件不变时，减小反应物的浓度，平衡向逆反应方向移动
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2. 在K2Cr2O7 溶液中ߛ在如下平ᛦ὘

Cr2O
2-
7   +  H2O  2CrO2-

4   + 2H+

 （ുᓤ）                    （᳧ᓤ）

取一ஃតኮ，ҫ入2 mL 0.1 mol/L K2Cr2O7 溶液，ཀྵ后按下表中的步骤ᤉᛡࠄᰎ，᜺

ࠣ溶液ᮨᓤ的变化，Ѽல平ᛦ௧աԧၷረүԣረү的வՔ。߹ੇ下表。

实验步ᰡ 实验现象 结论

 （1）Ք ត 管 中 ໟ ҫ 5_10 ໟ

6 mol/L NaOH溶液

 （2）Քត管中ፙ፞ໟҫ5_10ໟ

6 mol/L H2SO4溶液

̄ǌ温度ࠫ化ߦ平ᛦ的ॖ־

1. 在CuCl2 溶液中ߛ在如下平ᛦ὘

[Cu(H2O)4]
2+ + 4Cl-   [CuCl4]

2-+ 4H2O  �H> 0

                                (ᗰᓤ )                          (᳧ᓤ )

取两ஃតኮ，Ѭѿҫ入2 mL 0.5 mol/L CuCl2 溶液，将Х中的一ஃតኮЏҫ热，ཀྵ后

Ꮆ̆ш水中，᜺ࠣ并记录ࠄᰎဘ៶，与另一ஃតኮᤉᛡࠫඋ。߹ੇ下表。

实验步ᰡ 实验现象 结论

 （1）ҫ热ត管

上述ត管Ꮆ于ш水中࠲（2） 

2. 取两个࠰ᜉదNO2 和N2O4 ຉՌඡ体的ړअདྷၫ（ᎄՂѬѿ为1和2），将߲̓Ѭѿ

๓จ在热水和ш水中，උᣗ两个དྷၫ᧗ඡ体的ᮨᓤ。将两个དྷၫ̉૱ͯᎶ，ሯ኎ྟ҉，г

උᣗ两个དྷၫ᧗ඡ体的ᮨᓤ。߹ੇ下表。

烧ၫᎄ号 1 2

实验步ᰡ （1）Ꮆ于热水 （1）Ꮆ于ш水

实验现象

实验步ᰡ （2）Ꮆ于ш水 （2）Ꮆ于热水

实验现象

结论

ǘ᫈ᮥ֗ᝧ᝷Ǚ

1. 在ᤉᛡไ度ǌ温度ࠫ化ߦ平ᛦॖ־的ࠄᰎ时，应注ਓ哪些᫈ᮥ？Ϳᤇᑟ᝺计ѣ哪

些ࠄᰎ᝽௚ไ度ǌ温度ࠫ化ߦ平ᛦ的ॖ־？

2. ፇՌࠄᰎ内࠽，ࠔតॆጪॖ־化ߦ平ᛦረү的ڂጉ。

3. 在ࠫCuCl2 溶液ҫ热时，Ϳ௧ա᜺ࠣ҂了 [CuCl4]
2-的᳧ᓤ？ͿᑟឭѣԔڂՙ？
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溶液变为黄色

溶液由黄色变为橙色

在其他条件不变时，减小生成物
的浓度，平衡向正反应方向移动

在其他条件不变时，增大生成物
的浓度，平衡向逆反应方向移动

溶液变为黄绿色
溶液由黄绿色变为蓝绿色

在其他条件不变时，升高温度，
平衡向吸热反应方向移动
在其他条件不变时，降低温度，
平衡向放热反应方向移动

气体红棕色变浅气体红棕色加深

气体红棕色变浅 气体红棕色加深
在其他条件不变时，降低温度，平衡向放热反应方向移动；
升高温度，平衡向吸热反应方向移动

注意控制变量法的运用，在研究温度对平衡移动的影响时，只能改变
温度这一个条件，其他条件保持一致。还要注意对比法的运用。

无法观察到。在这个平衡体系中，[Cu(H O) ] ⁺显蓝色，[CuCl ] ⁺显
黄色，二者的混合色为绿色，因此氯化铜溶液呈绿色。升高温
度，平衡向正反应方向移动，所以观察到溶液呈黄绿色。



 ��

す̶」

Ⅱ⏣⋟͚⮱⻨ၽ

ࣺᏁ̻Ꭰ㶎

Ⅱ⏣⋟Ꭼ∈ႅౕλ生প体ࣷ其䊃以生ႅ的⣜ධ中。

䃥多化学反应䘪是ౕⅡ⏣⋟中进㵹的，其中，䚥、ⷞ和

⯽等电解质ౕⅡ⏣⋟中发生的⻨ၽ反应，以ࣷᑞ电解质

的电⻨Ꭰ㶎、⯽类的Ⅱ解Ꭰ㶎和䯫⏣电解质的↶⋭⏣解

Ꭰ㶎，䘪与生প活ߕ、ᬒ፥生活、ጒ͇ۉ生ϔ和⣜ධԊ

៑等ᖜᖜ相关。

● ⩢⻨Ꭰ㶎

● Ⅱ的⩢⻨হ⏣⋟的Q)

● ⯽ㆨ的Ⅱ㼐

● ↶⋭⏣㼐Ꭰ㶎

ⴠ▝ࡻ
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す̭㞯
⩢⻨Ꭰ㶎

酸、碱、盐都是电解质，在水中都能电离出离子。在

相Տ条件下，不Տ电解质的电离程度是否有ӝ别？

一、ᑧ⩢㼐䉕হᑞ⩢㼐䉕

盐酸和ᧃ酸是生活中经常用到的酸。盐酸常用于Ӽ生

洁Ц的ຍ洁。我们知᥋，ᧃ酸的腐蚀性උ盐酸的࠵，උᣗ

安Л，为什么不用ᧃ酸代ణ盐酸ք？

 ǘ实ᰎ���Ǚ   
取ᄱՏ体ሥǌ0.1 mol/L 的盐酸和ᧃ酸，උᣗ߲̓pH

的ܸ࠵，តᰎХ࠮ႃᑟҧ，并Ѭѿ与኎量᪕౎反应。᜺ࠣǌ

උᣗ并记录ဘ៶。 

酸 0.1 mol/L 盐酸 0.1 mol/L ᧃ酸

pH

ႃ能力࠮

与᪕౎反应

实验表明，相Տ物质的量ไ度的盐酸和ᧃ酸的 pH、

导电能力及与活บ金属反应的қཊ程度都有差别，这ឭ

明ː种酸中 H+ ไ度是不Տ的，ԁ HCl 和 CH3COOH 的电

离程度不Տ。在ሪ溶液中，HCl Лᦊ电离生成 H+ 和 Cl-

（如图3-1），CH3COOH只有ᦊ分电离生成CH3COO-和H+

（如图 3-2）。

图3-1 HCl在水中电离示ਓ图

图3-2 CH3COOH在水中电离示ਓ图

盐酸
HCl

ᧃ酸

CH3COOH

Cl- H3O
�

H3O
� CH3COO- CH3COOH

较小 较大

较强 较弱

产生无色气泡较快 产生无色气泡较慢

布朗斯特质子理论：

布朗斯特-劳里认为：凡是能给出质
子的分子或离子都是质子的给体，称
为酸；凡是能与质子结合的分子或离
子都是质子的受体，称为碱。酸给出
质子后余下的那部分就是碱，碱接受
质子后就称为酸。以上这种酸与碱的
相互依存关系，叫做共轭关系。

如： HCO ⁻ === H⁺ + CO ⁻
共轭酸 共轭碱

HCO ⁻/CO ⁻
共轭酸碱对

有酸才有碱，有碱才有酸，
酸中有碱，碱可变酸

按布朗斯特-劳里酸碱理论，酸碱反
应都是质子传递反应。溶剂间的质子
传递反应称自偶反应，溶质和溶剂间
的质子传递反应称为电离反应，溶质
之间的质子传递反应称中和反应。

自偶电离：液态状况下溶剂分子在溶剂中自发发生的电离称为自偶电离

1⃣

质子型溶剂： 2H O === H O⁺ + OH⁻
3HF === H F⁺ + HF ⁻
2NH  === NH ⁺ + NH ⁻
2H SO  === H SO ⁺ + HSO ⁻

2⃣

非质子型溶剂：N O  === NO⁺ + NO ⁻
2SO  === SO ⁺ + SO ⁻
2SO  === SO ⁺ + SO ⁻
2BrF  === BrF ⁺ + BrF ⁻

任意一组自偶电离的逆过
程均为中和反应，如：

NH NO  + NaNH  === NaNO  
+ 2NH  
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因此，电解质在水中并不都是Лᦊ电离的，在电离

程度上有强、弱˨分。能ܵЛᦊ电离的电解质称为ूႃ

ᝍ᠏，反˨称为ीႃᝍ᠏。强酸、强碱和大ᦊ分盐，如

H2SO4、NaOH和NaCl等属于强电解质；弱酸和弱碱，如

CH3COOH和NH3·H2O等属于弱电解质。

二、ᑞ⩢㼐䉕的⩢⻨Ꭰ㶎

弱电解质溶于水，ᦊ分电离产生的离子在溶液中相

互ᇌୣԡ会ፇ合成分子，因此，弱电解质的电离过程是

可ᤤ的。例如，CH3COOH和NH3·H2O的电离方程式可

分别表示为：

CH3COOH  CH3COO� + H+

NH3eH2O  NH+
4 + OH�

在电离Ѻ始，弱电解质分子电离成离子的速率随着分

子ไ度的ѓ࠵而ᤪຒѓ࠵；Տ时离子ፇ合成分子的速率随

着离子ไ度的ܙ大而ᤪຒܙ大。经过一඀时ᫎ后，ː者的

速率相等，᣺到ႃሏࣱᛦ࿄态。

与其他化学平衡一样，ेไ度、温度等条件ஈ变时，

电离平衡会发生移动。例如，在ථ水中ҫ入NH4Cl，NH4Cl

在溶液中߹Л电离，于是溶液中 NH4
+ 的ไ度ܙ大，使

NH3·H2O的电离平衡向ࢻ移动。在CH3COOH溶液中ҫ入

CH3COONa时的ৱц与此类似。

三、⩢⻨Ꭰ㶎፥᪝

与其他化学平衡类似，在一定条件下，े弱电解质的

电离᣺到平衡时，溶液᧗各ጸ分的ไ度˨ᫎ存在一定的关

系。对一元弱酸或一元弱碱来ឭ，溶液中弱电解质电离所

生成的各种离子ไ度的˲积，与溶液中ళ电离分子的ไ度

˨උ是一个常数，这个常数Է做ႃሏࣱᛦ࣢஝ŀ，简称电

ूႃ解质 strong electrolyte

ीႃ解质 weak electrolyte

ႃሏࣱᛦ

ionization equilibrium

ႃሏ常数 ionization constant

  ŀ ᤰ常用Ka、Kb分别表示弱酸、弱碱的电离平衡常数。

电离平衡的特征：

H BO 及Al(OH) 的酸式电离：
H BO  + H O === [B(OH) ]⁻ + H⁺
Al(OH)  + H O === [Al(OH) ]⁻ + H⁺

肼的电离：N H  + H O === N H ⁺ + OH-
N H ⁺ + H O === N H ⁺ + OH⁻二元弱碱
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离常数。

例如，CH3COOH的电离常数可用下式表示：

Ka = 
c(CH3COO�)ec(H+)
    c(CH3COOH)   

电离常数与温度有关。因为电离常数随温度变化不

大，如 CH3COOH 在 25 ℃时 Ka 为 1.75f10-5，0 ℃时 Ka

为 1.65f10-5，所以ࠉ温时可以不Ꮶᘽ温度对电离常数

的影响。在Տ一温度下，不Տ弱电解质的电离常数不Տ

（见附录Ⅱ），ឭ明电离常数ᯫЏ由弱电解质的性质所х

定。电离常数ᡕ大，弱电解质ᡕ௜电离；反˨̖然。උ

ᣗ电离常数的大࠵可以Ѽ断弱电解质的相对强弱。例如，

CH3COOH和HCN都是弱酸，在 25 ℃时CH3COOH的Ka

为 1.75f10-5，HCN的Ka 为 6.2f10-10，由此可知，HCN

是උCH3COOH更弱的酸。

【例题】 在某温度时，溶质的物质的量ไ度为

0.20 mol·L-1 的ථ水中，᣺到电离平衡时，已电离

的 NH3·H2O 为 1.7f10-3 mol·L-1。 ត 计 算 ស 温 度 下

NH3·H2O的电离常数（Kb）。

【解】    NH3·H2O的电离方程式及有关ዢ子的ไ度如下：                  

                                NH3eH2O    NH4
+     +     OH-

起始ไ度 /(mol·L-1)         0.20                   0                 0

变化ไ度 /(mol·L-1)       1.7f10-3        1.7f10-3    1.7f10-3

平衡ไ度 /(mol·L-1)     0.20�1.7f10-3 1.7f10-3       1.7f10-3      

c(NH3eH2O)= (0.20�1.7f10-3) mol·L-1≈ 0.20 mol·L-1

Kb = 
c(NH4

+ )ec(OH-)
   c(NH3eH2O)

(1.7×10-3)f(1.7×10-3)
               0.20

= ≈ 1.4×10-5         

答：ស温度下NH3eH2O的电离常数ጞ为1.4×10-5。

多元弱酸或多元弱碱在水中的电离是分步进行的。例

如，H2CO3是二元弱酸，它的电离方程式为：

H2CO3  H++ HCO3
� 

HCO3
�  H++ CO3

2�

电解质的相对强弱也常用电离度α来
表示。所谓电离度，就是溶液中已经
电离的电解质分子数占原来总分子数
的份额或百分数。
1.表达式：
        已电离的电解质分子数
     溶液中原有的电解质分子总数
α=

但电离度的大小与浓度有关，而
电离常数则与浓度无关，电离常
数K比电离度α能更深刻地表明
弱酸(碱)电离的本质和能力。二
者的简化关系式可推演如下：

2.意义
衡量弱电解质的电离程度,在相同
条件下(浓度、温度相同),不同弱电
解质的电离度越大,弱电解质的电
离程度越大。
3.影响因素

已知25 ℃时,某浓度为c的一元弱酸
HA的电离度为α,求该温度下HA的电
离常数(Ka)。
答案　HA === H⁺ + A-
起始	c	        0	   0
转化	c·α	   c·α	  c·α
平衡	c·(1-α) c·α	  c·α
Ka=(c·α) /c·(1-α)=c·α /(1-α)，若
α=5%，则c/Ka=(1-α)/α =(1-0.05)/
(0.05) =380。当c/Ka≥380时，α很
小,可认为1-α≈1,则Ka=c·α ，
α=√(Ka/c)，c(H⁺)=c(A⁻)=√(Ka·c)。

分布系数δ是指一定型体的平衡浓度占相
关型体浓度之和的百分比，称为分布分数
又称分布系数。分布系数决定于该酸碱物
质的性质和溶液的酸度，而与其总浓度无
关，各种型体的分布系数之和为1。

一元弱酸(以CH COOH为例)：

δ 为CH COOH分布系数
δ 为CH COO⁻分布系数
δ =c(Ac⁻)/[c(HAc)+c(Ac⁻)]=1/{1+
[c(HAc)·c(H⁺)/c(Ac⁻)·c(H⁺)]}=Ka/
[Ka+c(H⁺)]=α(电离度)
同理δ =c(H⁺)/[Ka+c(H⁺)]

越稀越电离



第一节 电离平衡 �1

多元弱酸或多元弱碱的ඈ一步电离都有电离常数，这

些电离常数各不相Տ，ᤰ常用Ka1、Ka2或Kb1、Kb2等ҫ以ӝ

别。例如，25 ℃时H2CO3的ː步电离常数分别为：

Ka1 = 
c(H+)ec(HCO3-)
      c(H2CO3)

=4.5×10-7

  

Ka2 = 
c(H+)ec(CO3

2-)
      c(HCO3-)

=4.7×10-11

 

උᣗ多元弱酸的各步电离常数可以发现，Ka1>Ka2>Ka3>ĀĀ

ेKa1>>Ka2 时，计算多元弱酸中的 c(H+)，或උᣗ多元弱酸

酸性的相对强弱时，ᤰ常只Ꮶᘽ第一步电离。多元弱碱的

ৱц与多元弱酸类似。

 ǘ实ᰎ���Ǚ   

如图 3-3 ਫ਼ᇨ，Քᄩద 2 mL 1 mol/L ᧃ酸的តኮ中

ໟҫ 1 mol/L Na2CO3 溶液，᜺ࠣဘ៶。Ϳᑟաႀ൥଎测

CH3COOH的Ka 和H2CO3 的Ka1
的ܸ࠵？

图3-3 向ᧃ酸中滴ҫ

              ᇏ酸ᨀ溶液

Ք两个᩼ॎၫ中Պҫ入0.05 g᪕౎，܋ጋൃᑛ܋，ཀྵ后用注࠱器Ѭѿ注入2  mL 2 mol/L

盐酸ǌ2 mL 2 mol/Lᧃ酸，测得᩼ॎၫ内ඡ体的ԍूᬤ时ᫎ的变化如图3-4ਫ਼ᇨ。请ڀ

ን下列᫈ᮥ὘

（1）两个反应的反应速ဋԣХ变化ద̤˦ྲག？

（2）反应ፇౌ时，两个᩼ॎၫ内ඡ体的ԍू۳వᄱ኎，ႀ൥Ϳᑟ得ѣ̤˦ፇ᝷？

নᏦ与ᝧ᝷

图3-4 ᪕与盐酸、ᧃ酸反应时气体压强随时ᫎ的变化示ਓ图

160

140

120

100 200

2 mol/Lᄢᦻ

3000

ԍ
ू
Ὅ

kP
a

௑ᫎὍs

2 mol/Lᧃᦻ

H CO  === 2H⁺ + CO ⁻

K=[c(CO ⁻)·c (H⁺)]/c(H CO )
=Ka ·Ka

二元弱酸H C O 的电离常数
Ka =5.6×10⁻ ，Ka =1.5×10⁻ 。

酸性：H C O ＞HC O ⁻＞H CO ＞HCO ⁻

碱性： HC O ⁻＜C O ⁻＜HCO ⁻＜CO ⁻
谁量多谁固定
量少平移再判定

少量Na CO 溶液与足量草酸反应：
2H C O +CO ⁻ === 2HC O ⁻+CO ↑+H O

这个平衡式只是表明了达到平
衡时，溶液中H CO 、H⁺、和
CO ⁻三者平衡浓度的相互关
系，并不表示H CO 一步电离出
2个H⁺和1个CO ⁻，而这个平衡
式中没有包含HCO ⁻离子，并非
溶液中就没有HCO ⁻存在。

M X

~

T



�2 第三ቦ 水溶液中的离子反应与平衡

1. 已知某温度下有如下三个反应：

NaCN + HNO2=HCN + NaNO2  

NaCN + HF=HCN + NaF

NaNO2 + HF=HNO2 + NaF

     ѷស温度下HF、HCN和HNO2三种弱酸的电离常数由大到࠵的ᮋ序是                                                 。

2. 向ሪථ水中分别ҫ入下ѵ物质，ឰѼ断电离平衡移动的方向。

ҫ入的物质 NH4Cl NH3 NaOH

ႃሏࣱᛦረ动的方Ք

3. 向10 mLථ水中ҫ入ᗢᯤ水，将其ሪ᧖到1 L后，下ѵឭ法中不正确的是（  ）。   

     A. NH3·H2O的电离程度ܙ大

 B. c(NH3·H2O)ܙ大　 

     C. NH4
+的数ᄬܙ多

 D. 
c(NH4

+)    

c(NH33·H2O) 大ܙ  

4. 在一定温度下，тᧃ酸ሪ᧖过程中溶液的导电能力变化如Կ图所示，ឰ܍写下ѵቇᄇ。

     （1）ҫ水前导电能力ጞ为ᭆ的原因是                       。

     （2）  A、B、C三点对应的溶液中，c(H+)由࠵到大的ᮋ序是                   。

     （3）  A、B、C三点对应的溶液中，CH3COOH电离程度త大的是                。

     （4）ᔪ使B点对应的溶液中c(CH3COO-)ܙ大、c(H�)ѓ࠵，可᧔用的方

法是                 （܍序Ղ）。

     ①ҫ入H2O

 ②ҫ入NaOHڍ体    

     łҫ入ไᆵ酸 

 Ńҫ入Na2CO3ڍ体

5. Ѽ断下ѵឭ法是否正确，并ឭ明理由。

     （1）强电解质溶液的导电能力一定උ弱电解质溶液的强。

     （2）中和等体积、等物质的量ไ度的盐酸和ᧃ酸，中和盐酸所需氢氧化ᨀ的物质的量多于ᧃ酸。

     （3）将NaOH溶液和ථ水中溶质的ไ度各ሪ᧖到原ไ度的 12 ，ː者的c(OH-)کѓ少到原来的 12 。

     （4）如果盐酸中溶质的ไ度是ᧃ酸中溶质ไ度的2φ，ѷ盐酸中的c(H+)也是ᧃ酸中c(H+)的2φ。

     （5）物质的量ไ度相Տ的ᇠ酸ᨀ溶液和ᇠ酸中PO4
3-的ไ度相Տ。

6. 已知25 ℃时，CH3COOH的Ka=1.75f10-5。

     （1）े向ᧃ酸中ҫ入一定量的盐酸时，CH3COOH的电离常数是否发生变化？为什么？

     （2）ᔪѺ始时ᧃ酸中CH3COOH的ไ度为0.010 mol/L，ѷ᣺到电离平衡时溶液中c(H+)是多少？

ҫඵ᧚

࠮
ႃ
ᑟ
ҧ

A

O

B

C

练习与应用

Ka(BF)＞Ka(HNO )＞Ka(HCN)

逆向移动 逆向移动正向移动

B

无自由移动的离子
cab
c

②④

(1)错误，溶液的导电能力与溶液中离子浓度、离子所带电荷数有关。
(2)错误，等体积等物质的量浓度的盐酸和醋酸溶液中HCl和CH COOH的物
质的量相等，且均为一元酸，故中和时所消耗的NaOH的物质的量相等。
(3)错误，NH ·H O是一元弱碱，加水稀释时，电离平衡右
移，故稀释一倍后氨水中OH⁻浓度大于原来的1/2。

(4)错误，盐酸是强酸，完全电离，而醋酸是弱酸，部分电
离，故当盐酸的浓度是醋酸浓度的二倍时，盐酸中的H⁺浓
度大于醋酸的二倍。

(5)错误，Na PO 完全电离出PO ⁻，而H PO 是弱电解
质，电离程度很小，故物质的量浓度相同的磷酸钠溶
液和磷酸溶液中所含的PO ⁻浓度不同，且前者大。

(1)不发生变化；电离平衡常数只受温度的影
响，温度不变，则Ka不变。(2)4.18×10⁻



第二节 水的电离和溶液的pH ��

在水溶液中，酸、碱和盐Лᦊ或ᦊ分以离子形式存在，

那么，其中的溶剂úú水是Лᦊ以分子形式存在（如图

3-5），还是ᦊ分以离子形式存在ք？

一、Ⅱ的⩢⻨

精确的导电性实验表明，ጦ水绝大ᦊ分以H2O的形式

存在，但其中也存在着ౝ少量的H3O
+和OH-。这表明水是

一种ౝ弱的电解质，能发生微弱的电离（如图3-6）：

     

上述水的电离方程式可简写为：

H2O  H++ OH-

े水的电离᣺到平衡时，电离产物H+和OH�ไ度˨积

是一个常数，ᝮ作Kw ：

c(H+)ec(OH�)=Kw

KwԷ做ඵᄊሏߕሥ࣢஝，简称水的离子积。Kw可由实

验测४，也可ᤰ过理论计算ර४。

表3-1 不同温度ʾ水的ሏߕሥ常数

t/℃ 0 10 20 25 40 50 90 100

Kw/10-14 0.115 0.296 0.687 1.01 2.87 5.31 37.1 54.5

すι㞯
Ⅱ⮱⩢⻨হ⏣⋟⮱ Q)

图3-5 水分子ፇ౞示ਓ图

水的ሏߕሥ

ionic product of water

O
HH

图3-6 水分子电离过程示ਓ图

H2O H2O H3O�  OH�

+

++

+

水是一种极弱的电解质，能发生微弱的电离。实验证明，常温下1 
L水大约有1.0×10⁻  mol发生电离，请计算常温下纯水的电离度。 
答案　1 L水中含有水的物质的量为1000g/18g·mol⁻ ≈55.6 mol，
则水的电离度为1.0×10⁻ /55.6×100%≈1.8×10⁻ %。

在25℃时，精确实验测得纯水中的H O⁺离
子与OH⁻离子的浓度都为1.0×10⁻ mol/L。上
述电离平衡表达式为K=[c(H O⁺)·c(OH⁻)]/
c (H O)，则c(H O⁺)·c(OH⁻)=K·c (H O)。因为
纯水的浓度是一个常数(55.6mol/L)，所以
可把K·c (H O)记作Kw。Kw称为水的离子
积常数，简称水的离子积。故
Kw=c(H O⁺)·c(OH⁻)=1.0×10⁻ 。由于电离过
程是一个吸热过程，所以Kw是温度的函
数，温度越高，Kw越大。
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由表3-1可以看出，随着温度的升高，水的离子积ܙ

大。在常温下，一ᓊ可以认为Kw是1f10-14，ԁ：

Kw= c(H+) · c(OH-)=1×10-14

二、⏣⋟的䚥ⷞᕔ̻Q)

水的离子积不仅ᤠ用于ጦ水，也ᤠ用于ሪ的电解质

溶液。

根据࣢温时水的ႃሏ平ᛦ，ᤂ用平ᛦረүԔေѬౢ下列᫈ᮥ。

（1）酸ভ溶液中௧աߛ在OH- ？ᇍভ溶液中௧աߛ在H+ ？តᝍ᧖Ԕڂ。

（2）උᣗ下列ৱц中，c(H+)和c(OH-)的值ੋ变化ᡖҹ（ੋܸܙѓ࠵）。

নᏦ与ᝧ᝷

体系 ጦ水
Քጦ水中ҫ入

量盐酸࠶

Քጦ水中ҫ入࠶量氢氧化钠

溶液

c(H+)

c(OH-)

c(H+)和c(OH-)的大࠵比ᣗ

在常温下，ሪ溶液中c(H+)和c(OH-)的˲积总是1f10-14，

知᥋了 c(H�)就可以计算出 c(OH-)，反˨̖然。由上述思

Ꮶ与讨论可知，在常温下溶液的酸碱性与溶液中 c(H+)和

c(OH-)有如下关系：

酸性溶液，c(H+)>c(OH-)，c(H+)>1f10-7 mol/L；

中性溶液，c(H+)=c(OH-)=1f10�7 mol/L；

碱性溶液，c(H+)<c(OH-)，c(H+)<1f10-7 mol/L。

可见，用 c(H+)和 c(OH-)都可以表示溶液酸碱性的强

弱。在Ѻ中化学中我们用pH表示溶液的酸碱度，那么pH

与 c(H+)ԡ有什么关系ք？

100℃时，Kw=1×10⁻

在水溶液和生物体液中H O⁺和OH⁻
离子浓度一般很小。为了方便地表
示酸度，1909年，丹麦生物学家索
伦森首先提出了用氢离子浓度的负
对数来表示溶液的酸度，记作
pH，即pH=-lgc(H⁺)。同理，用氢
氧根离子浓度的负对数来表示溶液
的碱度，记作pOH，即pOH=-
lgc(OH⁻)。在25℃时，
Kw=c(H O⁺)·c(OH⁻)=1.0×10⁻ ，所
以pH+pOH=pKw=14。

1×10⁻ 1×10⁻

c(H⁺)=c(OH⁻) c(H⁺)＞c(OH⁻) c(H⁺)＜c(OH⁻)

1×10⁻ 1×10⁻

0.1

0.1

已知H S是二元弱酸，
Ka =1.1×10⁻ ，Ka =1.0×10⁻ ，
25℃，饱和H S溶液中c总=0.1mol/
L，求c(H⁺)、c(HS⁻)和c(S ⁻)。
    H S === HS⁻ + H⁺
   0.1-x      x    x
x /(0.1-x)=Ka =1.1×10⁻ ，因c总/Ka
＞＞380，故c(H⁺)=√(Ka c
总)=1.05×10⁻ mol/L
     HS⁻  ===  S ⁻   +    H⁺
1.05×10⁻ -y  1.05×10⁻ +y   y
[y·(1.05×10⁻ +y)]/(1.05×10⁻ -
y)=Ka =1.0×10⁻
因Ka <＜1，有y<＜1，则
1.05×10⁻ ±y≈1.05×10⁻ ，有
y=c(S ⁻)=Ka =1.0×10⁻ mol/L

二元弱酸的酸根离子浓度＝第二级电离常数
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pH是 c(H+)的᠇对数，ԁ：pH=�lg c(H+)。例如：

c(H+)=1f10-7 mol/L的中性溶液，pH=�lg 10-7=7；

c(H+)=1f10-5 mol/L的酸性溶液，pH=�lg 10-5=5；

c(H+)=1f10-9 mol/L的碱性溶液，pH=�lg 10-9=9。

因此，在常温下中性溶液的 pH=7，酸性溶液的

pH<7，碱性溶液的 pH>7。显然，对于 c(H+) 和 c(OH-)

都ᣗ࠵的ሪ溶液（<1 mol/L），用pH表示其酸碱度උ直接

用 c(H+)或 c(OH-)表示要方Χ。

溶液的pH可以用pHតጮ测量，也可以用pH计测量，

如图3-7所示。
图3-7 用pH计测量溶液的pH

ᠫநӵྟ

1. pHតጮ

pHតጮ是࠲តጮ用多种酸ᇍ指示剂的ຉՌ溶液๓ᤩ，ፃఆࣰ҄成的。߲对不同 pH的溶液

能௭示不同的ᮨᓤ，可用于᣾ᤴ测定溶液的 pH。常用的 pHតጮ有广泛 pHតጮ和精ࠛ pHតጮ

（如ڏ 3-8）。广泛 pH តጮ的 pH ᔵڊ是 1_14（最常用）或 0_10，可以គ别的 pH 差ጞ为 1 ；精

ࠛ pHតጮ的 pHᔵڊᣗቌ，可以Ѽ别 0.2或 0.3的 pH差。此外，还有用于酸性、中性或ᇍ性溶

液的˄用 pHតጮ。

2. pH计

pH计，又Է酸度计，可用来精ࠛ测量溶液的 pH，其量程为 0_14。人们ಪ据生̗与生活的

需要，研҄了多种类型的 pH计，广泛应用于ࢺˊ、кˊ、科研和环δ等领域。

Q)䄂㏥和Q)计

图3-8 ї种pHតጮ

酸或碱溶液中c水(H⁺)、c水(OH⁻)的计算方法
(1)在酸或碱溶液中水的电离虽然受到抑制，
但c水(H⁺)=c水(OH⁻)。
(2)酸溶液中c水(H⁺)=c水(OH⁻)=Kw/c(H⁺)(忽略
水电离出的H⁺的浓度)，酸电离的H⁺浓度认为
是溶液中总c(H⁺)。
(3)碱溶液中c水(OH⁻)=c水(H⁺)=Kw/c(OH⁻)(忽
略水电离出的OH⁻的浓度)，碱电离的OH⁻浓度
认为是溶液中总c(OH⁻)。

取整数

c(H⁺)=10⁻pH

使用方法：
把小片试纸放在玻璃片或表面
皿上,用玻璃棒蘸取待测液点在
干燥的pH试纸中部,待试纸变色
后,与标准比色卡对比即可确定
溶液的pH。

稀释规律：
注　表中a+n<7,b-n>7。 若pH之差≥2的两种强酸溶液等体积混

合，可忽略较稀酸(pH较大者)提供的H⁺，
相当于计算较浓的酸稀释1倍的pH。即pH
混=pH小+lg2；同理，若pH之差≥2的两种
强碱溶液等体积混合，pH混=pH大-lg2。

pH相加等于14的酸碱
等体积混合，谁弱谁
浓谁过量显谁性
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к业生产和科学实验中常常๘及溶液的酸碱性，人ࢺ

们的生活和Ϥक也与溶液的酸碱性有ࠛ切关系。因此，测

ត和调控溶液的pH，对ࢺк业生产、科学研究，以及ெ常

生活和ӞႥδϤ等都Ц有᧘要ਓ˧。

例如，人体各种体液都有一定的pH。ᛞ液的pH是ច

断ႽჁ的一个᧘要Ԡ数，े体内的酸碱平衡ܿ调时，Ѿ用

ᕲ物控制pH是ᣙҰ治Ⴅ的᧘要手඀˨一。在ெ常生活中，

人们ฤ发时使用的护发素Ц有调节݀发的 pH使˨᣺到ᤠ

酸碱度的Ҫ能。在ဗδ领域，酸性或碱性ऌ水的处理常ࠂ

常Ѿ用中和反应。例如，酸性ऌ水可ᤰ过આҫ碱性ऌປ或

ᤰ过碱性໚料层过໚使˨中和；碱性ऌ水可ᤰ过આҫ酸性

ऌ水或Ѿ用ཏ᥋气中和，在中和过程中可用pH自动测定

́进行ೝ测和控制。在к业生产中，因ܢژ的pH影响ೲ

物对不Տ形态Щ分的吸ஆ及Щ分的有效性（如图3-9），不

Տ作物生长对ܢژ的 pH范ڊ有不Տ的要ර（如表 3-2）。

在科学实验和ࢺ业生产中，溶液pH的控制常常是影响实

验ፇ果或产ֶ质量、产量的一个᧘要因素。在用于测定酸

碱ไ度的酸碱中和滴定中，溶液pH的变化是Ѽ断滴定终点

的Κ૶。

表3-2 一些重要作物最ᤠࠂ生᫂的ܢژ的pHᔵڊ

作物 pHᔵڊ 作物 pHᔵڊ

水ሺ 6_7 生ᖝ 6_7

᳡࠵ 6.3_7.5 ᘙᕳ 7_8

ဌዛ 6_7 ᔱ果 5_6.5

大៰ 6_7 ᯮᘌ 5.5_7

油ᖝ 6_7 ᕙᕽ 5_7.5

೟ᔉ 6_8 水̸ 6_6.5

ᯱᨣᘣ 4.8_5.5 ပ၏ 6_7

ภᗎ 6_7 ཏᕙ 5_6

图 的ܢژ 3-9 pH和ܢژ有效Щ

分含量的关系（ᓤࣜࠕቌ

表示有效Щ分含量）

4 5 6
pH

N

P

K

S

Mo

Fe Mn Zn Cu Co

B

Ca֗Mg

7 8 9

ᄾᖘ

ጺᖘ֗ஊጳᖘ

酸式盐的酸碱性：
已知H CO 电离常数Ka =4.5×10⁻ ，
Ka =4.7×10⁻ ；NaHCO 溶液中存在如下平衡：
HCO ⁻+H O === H CO +OH⁻ Kh=Kw/Ka =2.2×10⁻
HCO ⁻+H O === CO ⁻+H O⁺ Ka =4.7×10⁻
定性地看，因Kh＞Ka ，所以溶液显碱性。

利用多重平衡原理可定量推算。该溶液
实际上同时存在3个平衡关系(水电离)。
2HCO ⁻ === H CO +CO ⁻ K=Ka /Ka
HCO ⁻分别电离产生的H O⁺和OH⁻中和生
成水，促进各自的电离平衡的移动。
质子守恒：c(H⁺)+c(H CO )=c(OH⁻）
+c(CO ⁻)，结合Ka 、Ka 、Kw可得：
c(H⁺)+[c(H⁺)·c(HCO ⁻)/Ka ]=Kw/c(H⁺)
+Ka ·c(HCO ⁻)/c(H⁺)整理可得：1+
[c(HCO ⁻)/Ka ]=[Kw+Ka ·c(HCO ⁻)]/c (H⁺)
→c(H⁺)=√{Ka [Kw+Ka ·c(HCO ⁻)]/
[Ka +c(HCO ⁻)]}
首先，HCO ⁻有进一步解离成CO ⁻的倾
向，也有接受质子成H CO 的倾向；但在
一般情况下，这两种倾向都很小，因此式
中c(HCO ⁻)≈c ，由此得到：
c(H⁺)=√[Ka (Kw+Ka ·c )/(Ka +c )]，当
Ka ·c ＞20Kw时，可忽略Kw，即
Kw+Ka ·c ≈Ka ·c ，得到
c(H⁺)=√[Ka (Ka ·c )/(Ka +c )]，如果c ＞
20Ka ，则可以忽略Ka ，即Ka +c ≈c
，得到c(H⁺)=√(Ka Ka )，
pH=(pKa +pKa )/2 二元弱酸分布系数图： 图中δ 最高点

pH=(pKa +pKa )/
2=(1.2+4.2)/2=2.7，故
NaHC O 溶液显酸性。

/

&



第二节 水的电离和溶液的pH ��

三、䚥ⷞ中হ␡定

酸碱中和滴定是Κ૶中和反应，用已知ไ度的酸（或

碱）来测定ళ知ไ度的碱（或酸）的方法。滴定中的常

用́器如图 3-10 所示。滴定管中ᜉ有已知物质的量ไ度

的酸（或碱），᩼形ၫ中ᄩ放一定量ళ知ไ度、ॠ测定的

碱（或酸），ॠ测液中预Џ滴有ї滴酸碱ૉ示剂，如ᦧᦩ

或ႁ基ു。ં滴定管中的溶液滴ҫ到᩼形ၫ中，随着酸碱

中和反应的进行，溶液的 pH会发生变化。对于强酸、强

碱的中和，开始时由于ᜂ中和的酸或碱ไ度ᣗ大，ҫ入少

量的碱或酸对其 pH的影响不大。े接ᤃ滴定终点时，ౝ

为了维持൤常的生理活动，人体Պ种

体液的 pH ᦐ要δ持在一定的ᔵڊ。例如，

血液的൤常 pH ᔵڊ是 7.35_7.45。大多数

体液ᦐ要δ持一个ᣗ࠵的 pH 变化ᔵڊ，如

果 pH 变化ᡔ出ᔵڊ，就可能̗生Ԁ害。当

血ฺ的 pH ᬌ到 7.2 以ʾ会ळ起酸中ඉ，Ӥ

到 7.5 以上会ळ起ᇍ中ඉ，ᬌ到 6.8 以ʾ或

Ӥ到 7.8 以上，会Ԁ及生֑߷全。血ฺ中

H2CO3 / HCO3
-ᎁф体系对ሷ定体系的酸ᇍ度

发૙ᅌ重要作用。 H2CO3/HCO3
-的ᎁф作用

可用ʾѵࣱᛦ表示：

H+(aq)+HCO3
-(aq) H2CO3(aq) CO2(g)+H2O(l)

当体系中ܙҫ࠶量ू酸时，ࣱᛦՔ൤反

应方Քረ动而消耗H� ；当ܙҫ࠶量ूᇍ时，

ࣱᛦՔᤤ反应方Քረ动而消耗 OH-。ႀ于

HCO3
-和H2CO3的ไ度ᣗ大˅可以ូᓬ，因此

可以᫹ൣ体系的pH出现ᣗ大ࣨ度的变化。

ሙߦe੿షeᇫ͘

㵭⋟的䚥ⷞᎠ㶎

中和ໟ定

neutralization titration

图3-10 酸碱中和滴定常用的́器

这种含有共轭酸碱对的混合溶液能缓解外加少量酸、碱
或水的影响，而保持溶液pH不发生显著变化的作用叫
作缓冲作用，具有这种缓冲能力的溶液叫缓冲溶液。

缓冲公式：
pH=pKa+lg(c盐/c酸)
pOH=pKb+lg(c盐/c碱)

对于一元弱酸HA及其离子型盐NaA的溶液pH计算：以HAc～NaAc为
例，当c酸、c盐均＞1.0×10⁻ 时，电离消耗量可以忽略不计，则
Ka=[c(H⁺)·c盐]/c酸，c(H⁺)=(Ka·c酸)/c盐。同理，对于一元弱碱及其离
子型盐组成的溶液，c(OH⁻)=(Kb·c碱)/c盐。由此可推出缓冲公式：

常温下,一元酸HA的Ka(HA)=1.0×10⁻ 。在某体系中,H⁺与A⁻不
能穿过隔膜,未电离的HA可自由穿过该膜(如图所示)。
设溶液中c总(HA)=c(HA)+c(A⁻),当达到平衡时,下列叙述正确
的是(B)
A.溶液Ⅰ中c(H⁺)=c(OH⁻)+c(A⁻) 
B.溶液Ⅱ中HA的电离度[c(A⁻)/c总(HA)]为1/101
C.溶液Ⅰ和Ⅱ中的c(HA)不相等
D.溶液Ⅰ和Ⅱ中的c总(HA)之比为10⁻

  pH=pKa+lg(c盐/c酸)
Ⅰ 7 = 3 + 4
Ⅱ 1 = 3 +(-2)

α =δ (A⁻)=Ka/[Ka+c(H⁺)]=1/101

外加碱调pH电荷守恒缺阳离子

HA为主A⁻为主

α =δ (A⁻)=Ka/[Ka+c(H⁺)]=10⁻ /10⁻ +10⁻
c 总(HA)≈c (A⁻)，c 总(HA)≈c(HA)，
c 总(HA)/c 总(HA)=c (A⁻)/c(HA)=10⁻ /10⁻ =10  

例：

图A是酸式滴定管,图B是
碱式滴定管,图C是滴定管
夹、铁架台、锥形瓶。
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【例题】  用 0.103 2 mol/L HCl溶液滴定ళ知ไ度的

NaOH溶液，᧘复三次的实验数૶如下表所示。计算ॠ测

NaOH溶液中NaOH的物质的量ไ度。

䚥ⷞᠴ⹧剂的变㞟㠰డ

酸ᇍ指示剂是一些有机ी酸或ीᇍ，߲

们在溶液中存在ႃሏࣱᛦ，其分ߕ与ႃሏ

出的ሏߕն现不同的ᮨᓤ。因此，当 pH ஈ

变时，分ߕ、ሏߕ相对ե量的变化会ळ起

溶液ᮨᓤ的变化。例如，石ᘍ（以 HIn 表

示）的ႃሏࣱᛦ和ᮨᓤ变化如ʾ：

      HIn  H+      +       In-

     ጚᓤ                         ᗰᓤ

   （酸ᓤ）                     （ᇍᓤ）

指示剂的ᮨᓤ变化是在一定的 pH ᔵڊ

内发生的。Պ种指示剂的变ᓤᔵڊ是ႀ实

验测得的。ї种常用指示剂的变ᓤᔵڊ如

ڏ 3-12所示。

ᠫநӵྟ

少量的碱或酸就会引起溶液的 pHቊ变（如图 3-11）。此

时ૉ示剂明显的ᮨᓤ变化表示反应已߹Л，ԁ反应到᣺终

点。这时ᤰ过滴定管中๗Ᏺ的酸或碱的量，可以计算出ॠ

测碱或酸的物质的量ไ度。

图3-12 ї种常用ૉ示剂的变ᓤ范ڊ

酸碱中和滴定୲作简Χ、快速，而˅Ц有足ܵ的ю确

度，因此，在ࢺк业生产和科学研究中Ц有广泛的应用。

2 3 4 5 6
pH

7 8

8.2
5

3.1 4.4
8

10

9 10 11
ႁ۳ു

ᆃᘍ

ᦧᦩ

图3-11 用0.100 0 mol/L NaOH溶液滴定20.00 mL 0.100 0 mol/L

               HCl溶液过程中的pH变化

12

10

10 20 30 40

8

6

4

2

0

ᦧᦩ

ႁ۳ു

Ԧऄጼག
ቊ
ԫ
ᔵ
pHڊ

V[NaOH(aq)]/mL

原理：c测=(c标V标)/V测
计算少加一滴或多加一滴NaOH溶液
时溶液的pH分别是多少？(假设一滴
溶液体积约为0.04 mL)pH的突变范围
为多少？

HA HBA⁻
B⁻

δ(A⁻)=c(A⁻)/[c(HA)+c(A⁻)]=α(电离度)，
pH=2.08时，电离度α(B)/α(A)=0.15/0.85

少加一滴时，剩余c(H⁺)≈(0.04×0.1000)/
40=1×10⁻ ，pH=4;多加一滴时，剩余
c(OH⁻)≈(0.04×0.1000)/
40=1×10⁻ ,pH=10,pH的突变范围为4~10

指示剂的选择
若滴定终点为碱性时，选择酚酞；
酸性时，选择甲基橙；中性时，酚
酞、甲基橙均可以。一般不选择石
蕊，变色现象不明显。
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 【解】 滴定中HCl与NaOH有如下物质的量的关系：

   HCl              +              NaOH     =      NaCl      +    H2O

  1 mol                            1 mol

        c(HCl)eV[HCl(aq)]    c(NaOH)eV[NaOH(aq)] 

由此४：c(NaOH) = 
c(HCl)eV[HCl(aq)] 

    V[NaOH(aq)]

将第一次滴定所४数૶代入，४：

c1(NaOH) = 
0.103 2 mol/Lf0.027 84 L

0.025 00 L
= 0.114 9 mol/L

Տ理可४：c2(NaOH) =0.114 9 mol/L，c3(NaOH) =0.115 0 mol/L

ѷ：c(NaOH) = 
0.114 9 mol/L+0.114 9 mol/L+0.115 0 mol/L

3
                   =0.114 9 mol/L

答：ॠ测 NaOH 溶液中 NaOH 的物质的量ไ度为

0.114 9 mol/L。     

实验次数 HCl溶液的体ሥ /mL ॠ测NaOH溶液的体ሥ /mL

1 27.84 25.00

2 27.83 25.00

3 27.85 25.00

方法导引
定ভѬౢ与定量Ѭౢ

ੈ̓在ᆑቃ物᠏时，࣢࣢ᭊ᜶ࠫ物᠏ᤉᛡ定ভѬౢ和定量Ѭౢ。

确定物᠏的ੇѬ，ӊ઺Ћጉǌ௄఻物ਫ਼ե的ሏߕ和ద఻物ਫ਼ե的߾ᑟڄ኎，在化

上ԷϢ定ভѬౢ。定ভѬౢ˟᜶ӊ઺តನ的ܱ表᜺ࠣ和准备ǌѺ步តᰎ（如ཧᓤតߦ

ᰎǌ༪དྷតᰎ和溶ᝍតᰎ኎）ǌ᫺ሏߕѬౢ和᫻ሏߕѬౢ኎。  

测定物᠏中Ћጉǌሏߕǌ߾ᑟڄ኎ՊੇѬ的ե量，在化ߦ上ԷϢ定量Ѭౢ。酸ᇍ

中和ໟ定ࡃ௧一መ重᜶的定量Ѭౢ。根据Ѭౢவข的ˀՏ，定量ѬౢԻѬ为化ߦѬౢ

ข和́器Ѭౢข。化ߦѬౢข௧ૉΚྲ定的化ߦ反应ԣХ计量关系ࠫ物᠏ᤉᛡѬౢ的

வขὝ器Ѭౢข௧ૉѾ用ྲ定的́器ࠫ物᠏ᤉᛡ定量Ѭౢ的வข。根据取ನܳ࠶，

定量ѬౢԻѬ为࣢量Ѭౢǌӧॲ量Ѭౢǌॲ量Ѭౢ和ᡔॲ量Ѭౢ኎。

在定量Ѭౢ中，ࠄᰎឨ差௧ࠇ᜺ߛ在的，ਫ਼̿ᭊ᜶ࠫਫ਼得的数据ᤉᛡܫေ和ក

͉。Γ如὘在ࠄᰎ中，如౧ѣဘឨ差ᣗܸ的数据，ѷᭊ᜶重ழᤉᛡࠄᰎὙ在ї次ࠄᰎ

ፇ౧ᄱᤃ的ৱц下，Ի计算߲̓的平均值。

滴定终点的确定
等到滴入最后半滴标准液，指示剂变
色，且在半分钟内不恢复原来的颜
色，视为滴定终点并记录此时滴定管
的读数。
数据处理
为减少实验误差，重复实验2~3次，
根据每次所用标准溶液的体积计算待
测液的物质的量浓度，最后求出待测
液的物质的量浓度的平均值。

在进行误差分析时，要特别注意弄懂俯视(视线偏高)及仰视(视线偏低)的含义，并会区分俯视、仰视对量筒、滴定管产生误差的不同(如图)。

在进行误差分析时，要特别注意弄懂
俯视(视线偏高)及仰视(视线偏低)的含
义，并会区分俯视、仰视对量筒、滴
定管产生误差的不同(如图)。
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练习与应用

1. 在ථ水中存在的ዢ子有                            ；在඲水中存在的ዢ子有                           。

2. 在下ѵ溶液中，c(H+)由࠵到大的ଆѵᮋ序是                            （܍序Ղ，下Տ）；pH由࠵到大的ଆѵ

ᮋ序是                           。

     ŀ0.1 mol/L HCl溶液

 Ł0.1 mol/L H2SO4溶液

     ł0.1 mol/L NaOH溶液

 Ń0.1 mol/L CH3COOH溶液

3. （1）某种ᦵ෴的pH=5，ѷសᦵ෴中的c(H+)=                            。
     （2）在常温下，ಈ൑水的pH=3，其中的c(OH-)为                           （ߚ܍母）。

     a. 0.1 mol/L        b. 1f10-3 mol/L  

     c. 1f10-7 mol/L        d. 1f10-11 mol/L

4. 体积相Տ、pH相Տ的HCl溶液和CH3COOH溶液分别与NaOH溶液中和时，二者所๗ᏲNaOH的物

质的量的关系是                  ，理由是                     。

5. 在48 mL 0.1 mol/L HNO3 溶液中ҫ入12 mL 0.4 mol/L KOH溶液，所४溶液ն（  ）。

     A. 弱酸性     B. 强酸性     C. 碱性     D. 中性

6. 测量ࠒ中一些物ֶ（可自行ܙѓ、更૱）的pH，并计算其c(H+)，܍入下表。

物ֶ ᧃ ᦵ油 ᄇᦥ ฤ๦༧ “84”消ඉ液 ฤ发液 ฝԐ༧ ฤᛨ液 ಁ软剂

pH

c(H+)

7. 为了研究ܢژ的酸碱性，某Տ学做了如下实验：常温下将一定体积的ᗢᯤ水ҫ入一定质量的ܢژ

中，Ѝ分ଵત后过໚，测量໚液的pH ；然后向໚液中滴ҫථ水，᣸滴ҫ᣸测量溶液的pH。实验ᝮ

录如下：

ҫ入氨水的体ሥ /mL 0 2 4 6 8 10 12 14 16

溶液的pH 4 4 4 4 6 8 10 10 10

    Ѿ用上述数૶，以ҫ入ථ水的体积为ഷگಖ、pH为ጫگಖፋ制జጳ图，并ಪ૶జጳ图回答

下ѵ问题：

      （1）所测ܢژ的酸碱性如何？

      （2）᣺到反应终点后所४溶液的pH和c(OH-)分别为多少？

      （3）为使ស໚液ն中性，应ҫ入ථ水的体积是多少？

误差分析：

NH ·H O、NH 、H O、NH ⁺、H⁺、OH⁻ H⁺、OH⁻、ClO⁻、Cl⁻、H O、HClO、Cl

③④①②
②①④③

10⁻ mol/L
d

CH COOH溶液消耗的NaOH更多 CH COOH是弱电解质，氯化氢是强
电解质，所以pH相同的HCl溶液和
CH COOH溶液，c(HCl)＜
c(CH COOH)，等体积的两种溶液
中，n(HCl)＜n(CH COOH)，所以醋
酸溶液消耗的氢氧化钠多。

D

为酸性

氨水的pH为10，c(OH⁻)为10⁻ mol/L
加入氨水的体积是9ml
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Na2CO3是ெ常生活中常用的盐，ΰ称ጦ碱，常在᭧点

ҫࢺ时用于中和酸并使ᮼֶ౛ᣄ或᦮ᑡ，也常用于෴්的ຍ

ฤ等。为什么Na2CO3可ᜂे作“碱”使用ք？

 

一、⯽ㆨ的Ⅱ㼐
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す̶㞯
⯽ㆨ⮱Ⅱ㼐

探究   

盐的类型 ू酸ूᇍ盐 ू酸ीᇍ盐 ूᇍी酸盐

盐溶液的酸ᇍ性

盐溶液的酸ᇍভ

【提ܧ䬛题】

酸溶液ն酸ভ，ᇍ溶液նᇍভ。ᥧ˦，盐溶液的酸ᇍভ如何ք？与盐的ዝی˨ᫎ

ద̤˦关系？

【჋侹ᣏ究】

（1）ᤥહՌᤠ的வข测ត下表ਫ਼列盐溶液的酸ᇍভ。

（2）根据ॎੇ该盐的酸和ᇍ的ूी，将下表中的盐按ू酸ूᇍ盐ǌू酸ीᇍ盐ǌ

ूᇍी酸盐ᤉᛡѬዝ。

盐 NaCl Na2CO3 NH4Cl KNO3 CH3COONa (NH4)2SO4

盐溶液的酸ᇍ性

盐的类型

【结果和讨论】

Ѭౢ上述ࠄᰎፇ౧，ॆጪ盐溶液的酸ᇍভ与盐的ዝی˨ᫎ的关系。

中性 碱性 酸性 中性 碱性 酸性
强酸强碱盐强碱弱酸盐强酸弱碱盐强酸强碱盐 强碱弱酸盐 强酸弱碱盐

CH COONH
中性
弱酸弱碱盐

酸性中性 碱性

有弱才水解,越弱越水解;谁强显谁性,同强显中性。

在水溶液中，当共轭酸碱对处于平衡状态时，各种存在形式的浓度
称为平衡浓度，各种存在形式的平衡度之和称为总浓度，某一种存
在形式的平衡浓度占总浓度的分数，即为该存在形式的分布系数，
以δ表示。当溶液的pH发生变化时，平衡随之发生移动，以致共轭
酸碱对中各种存在形式的分布情况也跟着变化。分布系数与溶液pH
之间关系的曲线称为分布曲线，分布系数和分布曲线能帮助我们全
面了解共轭酸碱对各种存在形式在不同pH值溶液中的分布情况。

(1)一元弱酸：P60

(2)二元弱酸：以H C O 为例，在水溶液中有三种存在形式：H C O 、HC O ⁻、C O ⁻，若这三种存在
形式的总浓度为c总，则c总=c(H C O )+c(HC O ⁻)+c(C O ⁻)，如果以δ 、δ 、δ 分别代表H C O 、
HC O ⁻、C O ⁻的分布系数，知道了溶液的c(H⁺)，便可以计算这三种存在形式饿分布系数：

δ =c(H C O )/[c(H C O )+c(HC O ⁻)
+c(C O ⁻)]=1/{1+[c(HC O ⁻)/c(H C O )]
+[c(C O ⁻)/c(H C O )]}=1/{1+[Ka /
c(H⁺)]+[(Ka Ka )/c (H⁺)]}=c (H⁺)/[c (H⁺)
+Ka c(H⁺)+Ka Ka ]

同理：δ =Ka c(H⁺)/[c (H⁺)+Ka c(H⁺)+Ka Ka ]
      δ =Ka Ka /[c (H⁺)+Ka c(H⁺)+Ka Ka ]

NaHC O 溶液pH(1.2+4.2)/2=2.7,显酸
性，电离＞水解(左侧垂线)
粒子浓度关系：c(Na⁺)＞c(HC O ⁻)＞
c(H⁺)＞c(H C O )＞c(C O ⁻)＞c(OH⁻)
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实验表明，强酸强碱盐的溶液ն中性，强酸弱碱盐的

溶液ն酸性，强碱弱酸盐的溶液ն碱性（如图3-13）。例

如，Na2CO3是强碱弱酸盐，其溶液ն碱性，这就是它常ᜂ

े作“碱”使用的原因。

���⯽⏣⋟ॵ⣝̺ह䚥ⷞᕔ⮱࣌఍

溶液ն酸性、碱性还是中性，ԩх于溶液中 c(H+)和

c(OH-)的相对大࠵。那么，是什么原因造成不Տ类型的盐

溶液中c(H+)和c(OH-)相对大࠵的差पք？ 

ᤰ过分析可以知᥋，盐溶液的酸碱性，与盐在水中电

离出来的离子和水电离出来的H+或OH-能否ፇ合生成弱电

解质有关。下᭧我们以NH4Cl溶液为例进行ឭ明。

图3-13 不Տ盐溶液的pH

根 据 前 ᭧ 的 ଊ ቃ ፇ ౧， ࠫ ʼ ዝ ˀ Տ 的 盐 溶 液（NaCl 溶 液ǌNH4Cl 溶 液 和

CH3COONa溶液）中ߛ在的Պመሏߕ，̿ԣሏᫎߕ的ᄱ̉ͻ用ᤉᛡѬౢ，࠽ត੽ѣ

ˀՏዝی的盐溶液նဘˀՏ酸ᇍভ的Ԕڂ。

নᏦ与ᝧ᝷

盐溶液 NaCl溶液 NH4Cl溶液 CH3COONa溶液

 溶液中存在的ሏߕ

 ሏߕ间能ա相̉作用生成ी

ႃ解质

 c(H+)和c(OH�)的相对大࠵

NH4Cl溶液  NaCl溶液 CH3COONa溶液

Na⁺、Cl⁻、H⁺、
OH⁻、H O

NH ⁺、Cl⁻、H⁺、
OH⁻、NH ·H O、H O

Na⁺、CH COO⁻、H⁺、
OH⁻、CH COOH、H O

不能 能 能

c(H⁺)＞c(OH⁻) c(H⁺)＜c(OH⁻)c(H⁺)=c(OH⁻)

(3)三元弱酸也可以用同样方法处理，
得到各种存在形式的分布系数计算公
式：以H PO 为例，在水溶液中有四种
存在形式：H PO 、H PO ⁻、HPO ⁻、
PO ⁻，若这四种存在形式的总浓度为c
总，则c总=c(H PO )+c(H PO ⁻)
+c(HPO ⁻)+c(PO ⁻)，如果以δ 、δ 、
δ 、δ 分别代表H PO 、H PO ⁻、
HPO ⁻、PO ⁻的分布系数，知道了溶液
的c(H⁺)，便可以计算这三种存在形式
饿分布系数：

δ =c (H⁺)/[c (H⁺)+Ka c (H⁺)+Ka Ka c(H⁺)+Ka Ka Ka ]
δ =Ka c (H⁺)/[c (H⁺)+Ka c (H⁺)
+Ka Ka c(H⁺)+Ka Ka Ka ]
δ =Ka Ka c(H⁺)/[c (H⁺)+Ka c (H⁺)
+Ka Ka c(H⁺)+Ka Ka Ka ]
δ =Ka Ka Ka /[c (H⁺)+Ka c (H⁺)
+Ka Ka c(H⁺)+Ka Ka Ka ]

规律：酸元数写氢后 齐次减氢K来凑

NaH PO 溶液pH(2+7.1)/2=4.55,显酸性，电离＞水解(左侧垂线)；
Na HPO 溶液pH(7.1+12.2)/2=9.65,显碱性，水解＞电离(右侧垂线)。

常见酸式盐的酸碱性：
pH＞7：NaHCO 、NaHS、Na HPO
pH＜7：NaHC O 、NaHSO 、NaH PO
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ត ͌ 照 NH4Cl 溶 液 ն 酸 ভ 的 Ѭ ౢ ᣿ ሮ， ឭ ௚

CH3COONa溶液նᇍভ的Ԕڂ。

নᏦ与ᝧ᝷

像NH4Cl和CH3COONa这样，在水溶液中，盐电离出

来的离子与水电离出来的H+或OH-ፇ合生成弱电解质的反

应，Է做ᄢዝᄊඵᝍ。

Na2CO3的水解ৱц与CH3COONa类似，但由于H2CO3

是二元酸，Na2CO3的水解复杂一些，是分ː步进行的。

第一步，Na2CO3在水中电离出来的CO3
2-发生水解：

     H2O  OH�+ H+

                             +

Na2CO3=2Na++ CO3
2�

                              
                         HCO3

�

水解 hydrolysis

NH4Cl是强电解质，属于强酸弱碱盐。NH4Cl溶于水

后，会Лᦊ电离成NH4
+和Cl-。ጦ水中存在着下ѵ电离平衡：

H2O  H++ OH-

其中，NH4
+ 与水电离出来的OH- ፇ合，生成弱电解

质úúNH3·H2O，ᆡڮ了水的电离平衡，使水的电离平衡

向Կ移动。े᣺到ழ的平衡时，溶液中c(H+)὜c(OH-)。因

此，NH4Cl溶液ն酸性。

上述过程可以表示为：

H2O  OH-+ H+

                  +

NH4Cl= NH4
+ + Cl-

                  
         NH3    ·    H2O

总反应为：

NH4Cl + H2O  NH3 · H2O + HCl

离子方程式为：

NH4
+ + H2O  NH3 · H2O + H+

已知H S是二元弱酸，Ka =8.9×10⁻ ，
Ka =1.2×10⁻ ，25℃，计算0.10mol/
LNa S溶液中c(S ⁻)、c(HS⁻)和c(OH⁻)，及
S ⁻的水解度α。水解常数Kh =Kw/
Ka =8.3×10⁻ ，Kh =Kw/
Ka =1.1×10⁻ ，因Kh >＞Kh ，计算时
只考虑第一步水解。
   S ⁻ + H O === OH⁻ + HS⁻
  0.1-x            x     x
Kh =[c(OH⁻)·c(HS⁻)]/c(S ⁻)=x /(0.1-
x)=8.3×10⁻ ，因c/Kh ＜380，不能简化
计算，解上面的一元二次方程，得
c(HS⁻)=c(OH⁻)=x=5.9×10⁻ mol/L，
c(S ⁻)=(0.1-0.059)=4.1×10⁻ mol/L；水
解度α=(0.059/0.10)×100%=59%
若c/Kh ＞380，则水解度α=√(Kh/c)。
故0.10mol/LNa S溶液中，c(Na⁺)＞
c(OH⁻)＞c(HS⁻)＞c(H⁺)＞c(S ⁻)。
快速判断0.01mol/LNa S溶液中c(OH⁻)和
c(S ⁻)相对大小：Kh =[c(OH⁻)·c(HS⁻)]/
c(S ⁻)=8.3×10⁻ ，c(HS⁻)＜8.3×10⁻ ，则
c(OH⁻)/c(S ⁻)＞1，c(OH⁻)＞c(S ⁻)。

质子守恒：电解质溶液中
酸失去的质子和碱得到的
质子数目相等的守恒关
系。
书写方法：
①电荷守恒式与元素守恒
式联立，消去未参与水解
平衡的微粒，即可得质子
守恒式。(若溶液中有强
酸/强碱剩余只能用此法
书写)
②零基准法(溶质和水都
是1，共轭按比凑成1)

等浓度的NaHA和HA混合溶液中：

   HA ← A⁻ 
         HA → A⁻
H O⁺ ← 2H O → OH⁻

+H⁺

-H⁺

+H⁺ -H⁺

-H⁺

+H⁺

2c(H⁺)+c(HA)=2c(OH⁻)+c(A⁻)

c(H⁺)+c(HS⁻)+2c(H S)=c(OH⁻)

等浓度的HCOOH和HCOONH 混合溶液中：
  HCOO⁻ ← HCOOH
            HCOO⁻ → HCOOH
2NH ·H O ← 2NH ⁺
    2OH⁻ ← 2H O → 2H O⁺+H⁺

-H⁺

-H⁺

2c(H⁺)+c(HCOOH)=2c(OH⁻)+c(HCOO⁻)
+2c(NH ·H O)
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离子方程式为：

CO3
2���+ H2O  HCO3

� + OH� 

第二步，生成的HCO3
-进一步发生水解，离子方程式为：

HCO3
����+ H2O  H2CO3 + OH� 

由此可见，Na2CO3 电离出来的CO3
2-与水电离出来的

H+ ፇ合生成HCO3
-，HCO3

-ԡ与H+ ፇ合生成H2CO3，促使

水继续电离，使溶液中的c(OH�)ܙ大，所以溶液ն碱性。

但是，Na2CO3第二步水解的程度很࠵，平衡时溶液中

H2CO3的ไ度很࠵，不会放出CO2气体。

፬上所述，े强酸弱碱盐溶于水时，盐电离产生的᫺

离子与溶液中的OH-ፇ合生成弱碱，使溶液中的 c(H+)὜

c(OH-)，溶液ն酸性。े强碱弱酸盐溶于水时，盐电离

产生的᫻离子与溶液中的H+ፇ合生成弱酸，使溶液中的

c(OH-)὜c(H+)，溶液ն碱性。

े强酸强碱盐如NaCl、KNO3 等溶于水时，盐电离

产生的᫻、᫺离子都不能与溶液中的H+ 或OH- ፇ合生

成弱电解质，也就是ឭ强酸强碱盐不发生水解，溶液中

c(H+)=c(OH-)，溶液ն中性。

弱酸和弱碱所生成的盐的水解උᣗ复杂，这᧗就不̮

ፁ了。

方法导引

ႃᝍ᠏溶液中的ႃᕳ߶ঽ与Ћጉ߶ঽ 

ႃᝍ᠏溶液中᫺ሏߕਫ਼ࣜ的ႃᕳ঴数与᫻ሏߕਫ਼ࣜ的ႃᕳ঴数ᄱ኎，即ႃᕳ߶

ঽ，溶液նႃ中ভ。Γ如，在Na2CO3 溶液中，ߛ在的᫺ሏߕదNa+ǌH+，ߛ在的᫻ሏ

దOH-ǌCO3ߕ
2-ǌHCO3

-。根据ႃᕳ߶ঽ，Ի଎ѣՊመሏߕ的ไ度˨ᫎ的关系为὘

c(Na+)+c(H+)=c(OH-)+c(HCO3
-)+2c(CO3

2-)

在ႃᝍ᠏溶液中，ႀ̆౽些ሏߕԧၷ水ᝍੋႃሏ，ሏߕ的ߛ在ॎरԧၷ了变化。

ሏߕਫ਼ե的౽መЋጉ在变化前后௧߶ঽ的，即Ћጉ߶ঽ。Γ如，在0.1 mol/L Na2CO3

溶液中，ႀ̆CO3
2- ԧၷ水ᝍ，溶液中ᬔ了CO3

2-，ᤇదHCO3
- 和H2CO3，ᇏЋጉߛ在

̿下߶ঽ关系὘

c(CO3
2-)+c(HCO3

-)+c(H2CO3)=0.1 mol/L

酸碱中和反应过程中水电离程度的变化
常温下，向浓度为0.1 mol·L⁻ 、体积为
V L的氨水中逐滴加入0.1 mol·L⁻ 的盐
酸(忽略溶液混合过程中的体积变化)，
溶液中由水电离出的c(H⁺)、溶液的pH
随盐酸的体积而变化如图所示：

①c水(H⁺)出现峰值(图中c点)，该点为
恰好完全反应生成NH Cl的滴定终
点，溶液水解显酸性；此时水解程度
最大，即水的电离程度最大，溶液中
的H⁺全部来源于水的电离。
②加入盐酸的过程中，c溶液(H⁺)不断
增加，pH不断减小。c水(H+)=10⁻  
mol·L⁻ 时，有a和b两个点，第一个点
(a点)N水解促进水的电离(呈酸性)与
NH ·H O抑制水的电离(呈碱性)效果相
互抵消，溶液呈中性；第二个点(b
点)N水解促进水的电离与过量HCl抑
制水的电离效果相互抵消，但二者均
为酸性，结果溶液呈酸性。
③a、b、c、d四点水电离程度的大小
顺序依次为c>a=b>d。
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二、ᒞ৺⯽ㆨⅡ㼐的ͨ㺮఍㉍

研究盐类水解时，一ᓊ从ː个方᭧Ꮶᘽ：一是反应物

的性质；二是反应条件。

盐类水解程度的大࠵，主要是由盐的性质所х定的。

例如，对于强碱弱酸盐（MA）的水解：

H2O  H+ + OH�

              +

MA  = A� + M+

               

            HA（弱酸）

生成盐的弱酸酸性ᡕ弱，ԁᡕ难电离（电离常数ᡕ

，ស盐的水解程度ᡕ大。Տ理，对于强酸弱碱盐来ឭ，（࠵

生成盐的弱碱碱性ᡕ弱，ស盐的水解程度ᡕ大。

盐类的水解是可ᤤ反应，水解平衡也Ԫ温度、ไ度等

反应条件的影响。

探究

反应౎͈ࠫFe2(SO4)3 水ᝍ平ᛦ的ॖ־

ǘଢѣ᫈ᮥǙ

（1）Fe2(SO4)3 溶液ն酸ভᤇ௧ᇍভ？иѣFe2(SO4)3

ԧၷ水ᝍ的ሏߕவሮर。

（2）̰反应౎͈Ꮶᘽ，ॖ־Fe2(SO4)3 水ᝍ平ᛦ的

 ？ጉԻᑟద哪些ڂ

ǘ实ᰎ探究Ǚ

ဘద̿下ࠄᰎ用ֶ὘

តኮǌតኮ݃ǌតኮ౶ǌᑛ݀ໟኮǌpH计ǌᕲӓǌᦥድ༥ǌ༢಑Ὑ

0.01 mol/L Fe2(SO4)3溶液ǌFe2(SO4)3ః体ǌไᆵ酸。

Fe(OH)3 ௧ 一 መ ी
ᇍ，ˀ溶̆水。

ଢᇨ

ႃᕳ߶ঽ和Ћጉ߶ঽ௧ႃᝍ᠏溶液中重᜶的߶ঽ关系，˷௧计算和උᣗႃᝍ᠏溶

液中Պመሏߕไ度ܸ࠵的Κ据。

分析室温下盐溶液中各粒子浓度的大
小关系：
以强碱弱酸盐NaA和一元弱酸HA物质
的量1:1混合溶液为例，分析其溶液中
各粒子浓度的大小。
①若Ka＞10⁻ (Had)，则Kh=Kw/Ka＜
10⁻ =Ka，以HA电离为主。
c(A⁻)＞c(Na⁺)＞c(HA)＞c(H⁺)＞c(OH⁻)；
②若Ka＜10⁻ (HCN)，则Kh=Kw/Ka＞
10⁻ =Ka，以NaA水解为主。
c(HA)＞c(Na⁺)＞c(A⁻)＞c(OH⁻)＞c(H⁺)。
酸式盐：
①酸式根水解＞电离(NaHCO )
c(Na⁺)＞c(HCO ⁻)＞c(OH⁻)＞
c(H CO )＞c(H⁺)＞c(CO ⁻)；
②酸式根电离＞水解(NaHSO )
c(Na⁺)＞c(HSO ⁻)＞c(H⁺)＞c(SO ⁻)＞
c(OH⁻)＞c(H SO )。
其他：溶质优先，份数优先。
不同溶液中某一离子浓度的比较
在相同浓度的下列溶液中①NH Cl，
②CH COONH ，③NH HSO ，
④(NH ) SO ，⑤(NH ) CO ，
⑥NH ·H O，c(NH ⁺)由大到小的顺
序：④>⑤>③>①>②＞⑥。
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请根据ਫ਼提Ι的ࠄᰎ用ֶ（Իᒭᛡܙҫ），Ԡ照下表᝺计ࠄᰎ，߹ੇࠄᰎ并记录ဘ

៶。应用平ᛦረүԔေࠫࠄᰎဘ៶ᤉᛡᝍ᧖。

ǘፇ౧֗ᝧ᝷Ǚ

঴ፇ温度ǌไ度ࠫFe2(SO4)3水ᝍ平ᛦ的ॖ־，并与Տߦᝧ᝷。

ಪ૶平衡移动原理，温度、ไ度等反应条件的ஈ变都

会引起水解平衡的移动，从而影响盐类水解的程度。例如，

盐类的水解可看作酸碱中和反应的ᤤ反应，中和反应是放

热反应，盐类的水解是吸热反应，因此ҫ热可促使平衡向

水解反应的方向移动，盐的水解程度ܙ大；ҫ水ሪ᧖可促

使平衡向水解反应的方向移动，盐的水解程度ܙ大；在盐

溶液中ҫ入ᤠ量酸或碱，都会引起盐类水解平衡的移动和

水解程度的ஈ变；等等。 

三、⯽ㆨⅡ㼐的应⩕

在生活、生产和科学研究中，人们常运用盐类水解的

原理来解х实际问题。例如，用Na2CO3溶液ຍฤ෴්时，

ҫ热可以ܙ强ԝ්效果，原因就在于升温可以促进Na2CO3

的水解，使溶液中 c(OH-)ܙ大。在实验ࠉ中ᦡ制FeCl3溶

液时，常将FeCl3晶体溶于ᣗไ的盐酸中，然后再ҫ水ሪ᧖

因素־ॖ 实验步ᰡ 实验现象 解᧖

温度

反应物的ไ度

生成物的ไ度

升高温度
溶液颜色变深，
pH变小

加入Fe (SO ) 晶体，c(Fe ⁺)增
大，水解平衡向正反应方向移动

水解反应为吸热反应，升高温度，
水解平衡向正反应方向移动

加入Fe (SO ) 晶
体，再测溶液的pH

溶液颜色变深，
pH变小

溶液颜色变浅，
pH变小

加入少量浓硫酸后，
测溶液的pH

加入浓硫酸，c(H⁺)增大，水
解平衡向逆反应方向移动，
但c(H⁺)仍比原平衡中c(H⁺)大

影响盐类水解平衡的因素
(1)内因
其他条件相同时,形成盐的酸或碱越弱,
其盐就越易水解。已知酸性
H SO >H CO >HSO ⁻>HCO ⁻,则水解程
度Na CO >Na SO ,Na CO >NaHCO 。

(2)外因(越稀越热越水解)：

以FeCl 的水解[Fe ⁺+3H O===Fe(OH) +3H⁺]
为例分析如下表：

室温时，浓度为0.1mol/L的两种溶液
pH如下：CH COONa(8.88)，
NaHCO (8.33)，不能说明水解程度
CH COO⁻＞HCO ⁻(HCO ⁻微弱电离)。

广义的水解产物判断
广义的水解观认为，无论是盐的水解还是非盐的水解，
其最终结果都是参与反应的物质和水分别离解成两部
分，再重新组合成新的物质。 Li N +3H O===3LiOH +NH ↑

Ca P +6H O===3Ca(OH) +2PH ↑
AlP+3H O===Al(OH) ↓+PH ↑

CaC +2H O===Ca(OH) +C H ↑
Al C +12H O===4Al(OH) ↓+3CH ↑
Mg C +4H O===2Mg(OH) ↓+C H ↑ BCl +3H O===H BO +3HCl

PCl +3H O===H PO +3HCl
SiCl +H O===SiCl OH+HCl或
SiCl +4H O===H SiO ↓+4HCl

IBr+H O===HIO+HBr
IF5+3H O===HIO +5HF
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到所需的ไ度，ᄬ的就是ᤰ过ܙ大溶液中H+的ไ度来ઃ制

FeCl3的水解。

ԡ如，人们常用可溶性的ᨸ盐、ᨡ盐作净水剂，就是

Ѿ用Al3+、Fe3+的水解。Al3+水解生成的Al(OH)3ᑛ体、Fe3+

水解生成的Fe(OH)3ᑛ体可以使水中细࠵的২๏ᮤዢᐑᬷ

成ᣗ大的ᮤዢ而沉ᬌ，从而ᬔԝ水中的২๏物，起到净水

的作用。

如果盐的水解程度很大，ѷ可以用于无机化合物的制

：TiO2的反应可表示如下ܬ例如，用TiCl4制。ܬ

TiCl4 + (x+2)H2O=TiO2exH2Oġ+ 4HCl

在制ܬ时ҫ入大量的水，Տ时ҫ热，促使水解ᡖ于߹

Л，所४TiO2·xH2O经ལ烧४到TiO2（类似的方法也可用

于制ܬSnO、SnO2等）。TiO2的化学性质᭤常ሷ定，是一

种ᄇᓤᮨ料，广泛用于๕料、ൃᑛ和造ጮ等ࢺ业。

我们用HA表示酸，MOH表示ᇍ，MA表

示ႀ߲们生成的盐。ᔪMA为ूᇍी酸盐，则

其水解的ሏߕ方程式为：

A-��+ H2O  HA + OH-

上述反应的ࣱᛦ常数可表示为：

                 
Kh =

c(HA)·c(OH-)

      c(A-)

Khሦ为盐的水解常数。

当水解达到ࣱᛦ时，溶液中还存在以ʾ

Т系：

  c(HA) =
c(H+)·c(A-)

Ka

以上Т系式代入Kh的表达式，得到ूᇍ࠲

ी酸盐的水解常数与ी酸ႃሏ常数的Т系式：

Kh=                               =
c(H+)·c(OH-)

Ka Ka

Kw

同理，可推出ू酸ीᇍ盐的水解常数与ी

ᇍႃሏ常数的Т系式：

Kh=
Kb

Kw

上述两个Т系式表明，ी酸或ीᇍ的ႃሏ

常数ᡕ࠵（酸性或ᇍ性ᡕी），其所生成的盐

的水解程度ᡕ大，这൤ݞӿ᝽了我们前᭧的分

ౢ结果。

⯽的Ⅱ解፥数

ᠫநӵྟ

在实验室中配制SnCl 溶液时，首先
要用盐酸酸化蒸馏水，然后才能把
SnCl 固体投入盐酸酸化过的蒸馏水
中，否则SnCl 会发生水解，SnCl (s)
+H O(l)===Sn(OH)Cl(s)+HCl(aq)，生
成Sn(OH)Cl白色沉淀，再加入浓盐
酸，白色沉淀不会消失，不能制成
澄清的SnCl 溶液。

实验室利用FeCl ·4H O和亚硫酰氯(SOCl )制备
无水FeCl ，反应原理为：
FeCl ·4H O+4SOCl ===FeCl +4SO ↑+8HCl↑Δ

完全双水解(判断离子共存)：某些
阳离子和某些阴离子在同一溶液
中相遇，它们可以发生互相促进
的强烈水解反应，常有气体或沉
淀产生，这就是双水解反应或称
互促水解反应：
泡沫灭火器原理：
Al ⁺+3HCO ⁻===Al(OH) ↓+3CO ↑

常见的双水解反应发生在下列阴、阳离子之间：
NH ⁺ Al ⁺ Fe ⁺

S ⁻ CO ⁻、HCO ⁻
SO ⁻、HSO ⁻

[Al(OH) ]⁻

[Al(OH) ]⁻+HCO ⁻===Al(OH) ↓+CO ⁻+H O
        强酸制弱酸(非双水解)

醋酸铵(CH COONH )之所以没有明显的双水解反应，主要是由于两个主
要原因。首先，醋酸根离子(CH3COO⁻)和铵根离子(NH ⁺)的水解程度相
当，它们在溶液中的水解产物相互抵消，导致溶液总体上呈现出中性。
其次，醋酸(CH COOH)和一水合氨(NH ·H O)在水中的溶解度极高，当这
两种物质浓度增加时，它们会强烈地抑制醋酸铵的水解过程，从而使醋
酸铵的水解程度相对较小。在这种情况下，铵根离子和醋酸根离子可以
稳定地共存于同一溶液中，没有明显的双水解现象发生。
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1. 明ᆇό化学式为KAl(SO4)2·12H2Oύ溶液ն        性（܍“酸”“碱”或“中”），原因是                                 

                                          （用离子方程式表示）。

2. 在实验ࠉᦡ制Na2S溶液时，常滴ҫї滴NaOH溶液，តឭ明原因：                                                           

                                                                                                                    。

3. ᕙల༦与ᩏ态නᐪ不能混合ஷ用，其原因是                                                                                                 

                                                                                                                                                                                。

4. 在常温下，实验测४0.1 mol/L CH3COONa溶液的pH=9，ѷ溶液中由水电离出来的c(OH-)=               。

5. 在常温下，CH3COOH溶液和NaOH溶液Ѝ分反应后所४溶液的pH=7，ѷ此溶液中 c(CH3COO-)和

c(Na+)的大࠵关系是                                                                。

6. 下ѵ溶液因盐的水解而ն酸性的是（  ）。

      A. Na2SO4溶液        B. NaHCO3溶液          

      C. CH3COOH溶液        D. NH4Cl溶液

7. 强碱MOH的溶液和等体积、等物质的量ไ度的弱酸HA的溶液混合后，溶液中有关离子ไ度的大࠵

关系是（  ）。

      A. c(M+)὜c(OH-)὜c(A-)὜c(H+)   B. c(M+)὜c(A-)὜c(H+)὜c(OH-)

      C. c(M+)὜c(A-)὜c(OH-)὜c(H+)   D. c(M+)὜c(H+)὜c(A-)὜c(OH-)

8. උᣗ相Տ温度下，等物质的量ไ度的Na2CO3溶液和NaHCO3溶液pH的相对大࠵，并ឭ明原因。

9. Sb2O3可用作ᄇᓤᮨ料和᫾燃剂等。在实验ࠉ中可Ѿ用SbCl3的水解反应制ԩSb2O3（SbCl3的水解分

三步进行，中ᫎ产物有SbOCl等），其总反应可表示为：

2SbCl3+3H2O  Sb2O3+6HCl

     为了४到ᣗ多的Sb2O3，୲作时要将SbCl3ᎁ慢ҫ入大量水中，反应后ర还要ҫ入少量ථ水。ត

Ѿ用平衡移动原理ឭ明这ːᮊ୲作的作用。

10. SOCl2（̎ᆵᦴ඲）是一种液态化合物，ෳ点为77 ℃。向ᄩ有10 mL水的᩼形ၫ中࠵心滴ҫ8_10滴

SOCl2，可观ࠣ到қཊ反应，液᭧上有ᄇᭉ形成，并有ࣜ҈༏性气֊的气体᤾出，ស气体中含有能

使ֶጚ溶液ᜪᓤ的SO2。ᣐᣐ૝ᕥ᩼形ၫ，ॠᄇᭉ๗ܿ后，向溶液中滴ҫAgNO3溶液，有不溶于ሪᆳ

酸的ᄇᓤ沉淀析出。

       （1）ಪ૶实验现象，写出SOCl2与水反应的化学方程式。

      （2）将AlCl3溶液ᗢ干并༪烧४不到无水AlCl3，而将SOCl2与AlCl3·6H2O混合并ҫ热，可४到无

水AlCl3，ត解᧖原因。

练习与应用

酸
Al ⁺ + 3H O === Al(OH)  + 3H⁺

S ⁻是弱酸根离子，水解使溶液呈碱性，为抑制硫离子水解，常加入几滴NaOH溶液。
二者混合发生相互促进的水解反应生成NH ,NH 逸出使
土壤中c(NH ⁺)降低，从而降低肥效。

1.0×10⁻ mol/L

c(CH COO⁻)=c(Na⁺)
D

C CO ⁻ + H O === OH⁻ + HCO ⁻ Kh =Kw/Ka
HCO ⁻ + H O === OH⁻ + H CO  Kh =Kw/Ka

Ka ＞＞Ka ，
故Kh ＜＜Kh

pH:Na CO ＞NaHCO

制取Sb O 的总反应为：
2Sb O +3H O===Sb O +6HCl，将SbCl
缓慢加入大量水中，Sb ⁺浓度很低，溶
液越稀越有利于水解；加入少量氨
水，中和HCl，可使水解平衡右移，故
两项操作均有利于得到较多的Sb O 。

SOCl +H O===SO ↑+2HCl↑

SOCl 与水反应既减少了水的量，生成的HCl又抑制了AlCl 的水解。
盐溶液蒸干灼烧后所得产物的判断
(1)盐溶液水解生成难挥发性酸时，蒸干后一般
得原物质，如CuSO (aq)蒸干得CuSO (s)。
(2)盐溶液水解生成易挥发性酸时，蒸干灼烧后
一般得到对应的氧化物，如AlCl (aq)蒸干得
Al(OH) ，灼烧得Al O 。
(3)考虑盐受热时是否分解(如图)。
(4)还原性盐在蒸干时会被O 氧化。如
Na SO (aq)蒸干得Na SO (s)。



第四节 沉淀溶解平衡 ��

我们知᥋，溶液中有沉淀生成是离子反应发生的条件

˨一。例如，将AgNO3 溶液与NaCl溶液混合，会生成ᄇ

ᓤ的AgCl沉淀，反应的离子方程式为：

Ag+ + Cl-=AgClġ

如果上述ː种溶液中AgNO3 和NaCl的物质的量相等

˅Ѝ分反应，此时溶液中还有Ag+和Cl-ՙ？

一、䯫⏣⩢㼐䉕的↶⋭⏣㼐Ꭰ㶎

すఈ㞯
↶⋭⏣㼐Ꭰ㶎

নᏦ与ᝧ᝷

在Ѻ中化ߦ中，ੈ̓ఢ根据物᠏

溶ᝍ度的ܸ࠵，将物᠏Ѭ为易溶物ǌ

Ի溶物ǌॲ溶物和ᬲ溶物。Γ如，

AgClǌBaSO4ǌFe(OH)3 ኎ ᦐ ࡛ ̆ ᬲ

溶物。

根据表3-3ਫ਼提Ι的溶ᝍ度数据，

̿ԣͿࠫ化ߦ反应ᬍ度ǌ化ߦ平ᛦԔ

ေ的ᝣគ，ᝧ᝷̿下᫈ᮥ὘

（1）ᤰ࣢ੈ̓ਫ਼ឭ的ᬲ溶物在水

中௧ա߹Лˀᑟ溶ᝍ？

（2）上述ၷੇAgClො๳后的溶液

中௧աᤇదAg+和Cl- ？

ᠫநӵྟ

表3-3 ї种ႃ解质的溶解度（20 ℃）

化学式 溶解度 /g

AgCl 1.5f10-4

AgNO3 211

AgBr 8.4f10-6

Ag2SO4 0.786

Ag2S 1.3f10-16

BaCl2 35.7

Ba(OH)2 3.89

BaSO4 3.1f10-4

Ca(OH)2 0.160

CaSO4 0.202

Mg(OH)2 6.9f10-4

Fe(OH)3 3f10-9

溶解度
(1)定义:在一定温度下,某固体物质在100 g溶剂中形成饱和溶液时,溶
解的溶质质量为该物质在该温度下的溶解度,用S表示。
(2)在20 ℃时,物质的溶解度与溶解性的关系。

(3)固体物质的溶解度的变化规律:绝大多数固体物质的溶解度随温度
的升高而增大,如Na SO ;少数固体物质的溶解度随温度的改变变化不
大,如NaCl;个别固体物质随温度的升高溶解度减小,如Ca(OH) 。
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从表3-3可以看出，不Տ的电解质在水中的溶解度差

别很大，如 AgCl 和 AgNO3。人们习ਅ上将溶解度࠵于

0.01 g的电解质称为难溶电解质，如AgCl、Ag2S、BaSO4

等。在 20 ℃时，AgCl的溶解度为 1.5f10-4 g，ेAgNO3

与NaCl在溶液中反应生成AgCl沉淀时，在体系中存在下

ѵ反应：

Ag+(aq) + Cl-(aq)  AgCl(s)

从ڍ体溶解和沉淀生成的角度，我们可以看出AgCl在

溶液中存在下述ː个过程：一方᭧，在水分子作用下，少

量Ag+和Cl�ᑲ离AgCl的表᭧进入水中，这一过程就是溶

解；Գ一方᭧，溶液中的Ag+和Cl�ԪAgCl表᭧᫻、᫺离

子的吸引，回到AgCl的表᭧析出，这一过程就是沉淀。在

一定温度下，े沉淀和溶解的速率相等时，४到AgCl的ᯐ

和溶液，ԁ建ቡ下ѵ动态平衡：

AgCl(s) ໅ᝍ

ො๳
 Ag+(aq) + Cl-(aq)

人们ં这种平衡称为沉淀溶解平衡。沉淀、溶解˨ᫎ

这种动态平衡的存在，х定了Ag+ 与Cl-的反应不能进行

߹Л。但在一ᓊৱц下，े溶液中Ҝ͸离子的ไ度࠵于

1f10-5 mol/L时，化学上ᤰ常认为生成沉淀的反应就进行

߹Л了。

与电离平衡、水解平衡一样，难溶电解质的沉淀溶解

平衡也存在平衡常数，称为溶度积常数，简称໅एሥ，ኀ

Ղ为Ksp。

例如，对于下ѵ难溶电解质的沉淀溶解平衡，Ksp可分

别表示为（ڍ体ጦ物质一ᓊ不ѵ入平衡常数）：

AgCl(s)  Ag+(aq) + Cl�(aq)     Ksp=c(Ag+)ec(Cl�)

Ag2S(s)  2Ag+(aq) + S2�(aq)   Ksp=c2(Ag+)ec(S2�)

Ksp反௢了难溶电解质在水中的溶解能力，与难溶电解

质的性质和温度有关。25 ℃时常见难溶电解质的溶度积见

附录Ⅲ。

溶度ሥ solubility product

沉淀溶解平衡
(1)概念。
在一定温度下,当沉淀溶解速率和
沉淀生成速率相等时,形成饱和溶
液,达到平衡状态,把这种平衡称为
沉淀溶解平衡。
(2)沉淀溶解平衡的建立。

固体溶质===溶液中的溶质
v溶解>v沉淀，固体溶解；
v溶解=v沉淀，溶解平衡；
v溶解<v沉淀，析出晶体。
(3)特点(适用勒夏特列原理)。

3.沉淀溶解平衡的影响因素
(1)内因:难溶电解质本身的性质
——主要决定因素。
(2)外因。
①浓度:加水稀释,平衡向沉淀溶解
的方向移动;
②温度:绝大多数难溶盐的溶解是
吸热过程,升高温度,平衡向沉淀溶
解的方向移动;
③同离子效应:向平衡体系中加入
难溶物溶解产生的离子,平衡向生
成沉淀的方向移动;
④其他:向平衡体系中加入可与体
系中某些离子反应生成更难溶物
质或更难电离物质或气体的离子
时,平衡向沉淀溶解的方向移动。

实例分析
已知沉淀溶解平衡：Mg(OH) (s)===Mg ⁺(aq)+2OH⁻(aq)，
请分析当改变下列条件时，对该沉淀溶解平衡的影响，
填写下表(浓度变化均指平衡后和原平衡比较)：
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ಪ૶某温度下难溶电解质的溶度积与ស溶液中离

子积όኀՂ为 Q，如对于 Ag2S 溶液来ឭ，任ਓ时҉的

Q=c2(Ag+)·c(S2-)ύ的相对大࠵，可以Ѽ断ស温度下的溶

液中难溶电解质的沉淀或溶解ৱц：

Q὜Ksp，溶液中有沉淀析出；

Q = Ksp，沉淀与溶解处于平衡࿄态；

Q὚Ksp，溶液中无沉淀析出。

二、↶⋭⏣㼐Ꭰ㶎的应⩕

难溶电解质的沉淀溶解平衡是动态平衡，我们可以ᤰ

过ஈ变条件，使平衡向着需要的方向移动úú溶液中的离

子转化为沉淀，或沉淀转化为溶液中的离子。因此，沉淀

溶解平衡在生产、科研和ဗδ等领域Ц有广泛的应用。

���↶⋭⮱⩌᜽

在无机物的制ܬ和提ጦ、ऌ水处理等领域，常Ѿ用

生成沉淀来᣺到分离或ᬔԝ某些离子的ᄬ的。例如，ࢺ

业原料඲化ᩏ中含杂质඲化ᨡ，将含杂质的඲化ᩏ溶解

于水，再ҫ入ථ水调节 pH，可使 Fe3+ 生成 Fe(OH)3 沉淀

而ᬔԝ。ԡ如，在ࢺ业ऌ水处理过程中（如图 3-14），以

Na2S 作沉淀剂，使ऌ水中的某些金属离子如 Cu2+、Hg2+

等，生成ౝ难溶的CuS、HgS等沉淀而ᬔԝ，也是分离、

ᬔԝ杂质常用的方法。

ᕲҎ҄ܬ

ᛪЍܫေԦऄො๳

ො๳ྭ
ܬေ᝺ܫ

ᮕܫေ᝺ܬ

આᕲ

ᤉඵ ѣඵ

ො๳ྭଆᬔ

ᦊѬืڀ

ຉՌ

图3-14 化学沉淀法ऌ水处理ࢺᓨื程示ਓ图

体系暂时处于非平衡状态，将有固体从
溶液中沉淀出来，直至达到新的平衡
饱和溶液，沉淀与溶解处于平衡状态

体系暂时处于非平衡状态，将有固体溶
解而进入溶液中，直至达到新的平衡
由于动力学原因，有时尽管Q>Ksp，也不
形成沉淀。称此种溶液为过饱和溶液，
它们处于一种非平衡的亚稳定状态。

总结：
(1)Ksp只与难溶电解质的性质和温度有关，而与沉淀的
量和溶液中的离子浓度无关。
(2)对于同类型物质(如AgCl、AgBr、AgI等)，可直接用
溶度积比较难溶电解质的溶解能力，Ksp越大，难溶电
解质在水中的溶解能力越强。
(3)对于不同类型的物质，Ksp不能直接作为比较依据，
而应通过计算将Ksp转化为饱和溶液中溶质的物质的量
浓度来确定溶解能力的强弱。

沉淀的生成。
①调节pH法:如除去CuCl 溶液中的杂质
FeCl ,可以向溶液中加入CuO,调节溶液
的pH,使Fe ⁺形成Fe(OH) 沉淀而除去。
离子方程式为
Fe ⁺+3H O===Fe(OH) +3H⁺,CuO+2H⁺=
==Cu ⁺+H O。
②沉淀剂法:如用H S沉淀Cu ⁺的离子方
程式为Cu ⁺+H S===CuS↓+2H⁺。
K={c (H⁺)/[c(Cu ⁺)·c(H S)]}=Ka Ka /Ksp

随着pH增大，c(OH⁻)增大，则c(HS⁻)、
c(S ⁻)增大，c(Ni ⁺)、c(Cd ⁺)减小，又因
为Ksp(NiS)＞Ksp(CdS)，pH较小时
c(HS⁻)＞c(S ⁻)，故①为c(Cd ⁺)，②为
c(Ni ⁺)，③为c(S ⁻)，④为c(HS⁻)。
Ksp(CdS)=10⁻ ×10⁻ =10⁻ ，
Ksp(NiS)=10⁻ · ×10⁻ · =10⁻ ·
Ka =(10⁻ · ×10⁻ · )/0.1=10⁻ ·

Ni ⁺(aq)+H S(aq)===NiS↓(s)+2H⁺(aq)
K={c (H⁺)/[c(Ni ⁺)·c(H S)]}=Ka Ka /
Ksp(NiS)=[(10⁻ · ) /(10⁻ · ×0.1)]=10⁻ ·  
→ Ka =10⁻ ·

D
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在实际应用中，常常会᥅到需要使难溶物质溶解的问

题。ಪ૶平衡移动原理，对于在水中难溶的电解质，如果

能设法不断地移ԝ平衡体系中的相应离子，使平衡向沉淀

溶解的方向移动，就可以使沉淀溶解。例如，难溶于水的

CaCO3沉淀可以溶于盐酸中：

        CaCO3(s)  CO3
2�(aq) + Ca2+(aq)

                           +H+

                       HCO3
�(aq)  H2CO3  H2O+CO2ğ

在上述反应中，CO2 气体的生成和᤾出，使 CaCO3

溶解平衡体系中的CO3
2- ไ度不断ѓ࠵，溶液中CO3

2- 与

Ca2+ 的离子积úúQ(CaCO3) ὚Ksp(CaCO3)，导致平衡向

沉淀溶解的方向移动。只要盐酸的量足ܵ，CaCO3就可以

߹Л溶解。类似的可用强酸溶解的难溶电解质还有FeS、

Al(OH)3、Cu(OH)2和Mg(OH)2等。

 ǘ实ᰎ���Ǚ  

Ք两ஃᄩద࠶量Mg(OH)2 体的តኮ中Ѭѿໟҫᤠ量ڍ

的ᗢᯤ水和盐酸，᜺ࠣ并记录ဘ៶。

ໟҫ的ត剂 ᗢᯤ水 盐酸

现象

 

+H+

（1）иѣࠄᰎ 3-3

中ద关反应的化ߦவ

ሮर。

（2） 应 用 平 ᛦ ረ

үԔေѬౢǌᝍ᧖ࠄ

ᰎ3-3中ԧၷ的反应。

নᏦ与ᝧ᝷

Ѿ用ၷੇො๳Ѭሏੋᬔԝ౽መሏߕ，ᯫЏ᜶Ύၷੇො๳的反应ᑟܵԧၷὙХ次࣏

మො๳反应߹ੇ后，溶液中Ҝ͸ሏߕ的ไ度ᑟܵࡊ量࠵。

（1）如౧᜶ᬔԝ౽溶液中的SO4
2�，Ϳᤥહҫ入᧹盐ᤇ௧ᨁ盐？为̤˦？

（2）如何Ύො๳反应߹ੇ后，溶液中Ҝ͸ሏߕ的ไ度ᑟܵࡊ量࠵？

নᏦ与ᝧ᝷

沉淀的溶解。
①酸溶解法:如CaCO 溶于盐酸,离子方
程式为
CaCO +2H+===Ca ⁺+CO ↑+H O。
②盐溶解法:如Mg(OH) 溶于NH Cl溶
液,离子方程式为
Mg(OH) +2NH ⁺===Mg ⁺+2NH ·H O。
③配位溶解法:如Cu(OH) 溶于NH ·H O
溶液,离子方程式为
Cu(OH) +4NH ·H O===[Cu(NH ) ] ⁺+2
OH⁻+4H O。

浑浊 澄清

MnS(s)+2H⁺(aq)===Mn ⁺(aq)+H S(aq) 
K=Ksp/(Ka Ka )=2.5×10⁻ /
1.1×10⁻ =2.3×10
CuS(s)+2H⁺(aq)===Cu ⁺(aq)+H S(aq) 
K=Ksp/(Ka Ka )=6.3×10⁻ /
1.1×10⁻ =5.7×10⁻
这类多重平衡称为酸溶反应，相应的
平衡常数称为酸溶平衡常数。MnS的
酸溶平衡常数相当大，大于10 ，所
以MnS的酸溶反应不仅能自发发生，
而且进行得较彻底。同理，CuS的酸
溶平衡常数很小，小于10⁻ ，反应几
乎不能进行。

酸溶平衡常数K的大小是由Ksp和Ka两个因素决定的，沉淀
的Ksp越大或生成弱酸的Ka越小，则酸溶反应就进行得越
彻底，引用酸溶平衡常数可进行有关沉淀溶解的计算。
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在实际应用中，有时需要将一种沉淀转化为Գ一种沉

淀。那么，在什么条件下能ܵ实现沉淀的转化ք？

 ǘ实ᰎ���Ǚ  

（1）Քᄩద 2 mL 0.1 mol/L NaCl 溶液的តኮ中ໟҫ 2

ໟ0.1 mol/L AgNO3 溶液，᜺ࠣ并记录ဘ៶。

（2）૝ᕥតኮ，ཀྵ后ՔХ中ໟҫ 4 ໟ 0.1 mol/L KI 溶

液，᜺ࠣ并记录ဘ៶。

（3）૝ᕥតኮ，ཀྵ后гՔХ中ໟҫ8ໟ0.1 mol/L Na2S

溶液，᜺ࠣ并记录ဘ៶。

步ᰡ （1） （2） （3）

现象

 ǘ实ᰎ���Ǚ 

（1）Քᄩద2 mL 0.1 mol/L MgCl2 溶液的តኮ中ໟҫ

2_4ໟ2 mol/L NaOH溶液，᜺ࠣ并记录ဘ៶。

（2）Ք上述តኮ中ໟҫ 4 ໟ 0.1 mol/L FeCl3 溶液，᭢

Ꮆ，᜺ࠣ并记录ဘ៶。

步ᰡ （1） （2）

现象

图3-15 沉淀的转化（Ⅰ）

AgCl AgI Ag2S

KI溶液 Na2S溶液

有白色沉淀
生成

白色沉淀转化
为黄色沉淀

黄色沉淀转化
为黑色沉淀

归纳总结　
(1)溶解度较小的沉淀在一定条件下
也可以转化成溶解度较大的沉淀,如
在BaSO 的饱和溶液中加入高浓度
的Na CO 溶液,可以生成溶解度相对
较大的BaCO 沉淀。
(2)当一种试剂能沉淀溶液中的几种
离子时,生成沉淀所需试剂离子浓度
越小的越先沉淀。
(3)如果生成各种沉淀所需试剂离子
的浓度相差较大,就能实现分步沉淀,
从而达到提纯、分离的目的。

实验结论：AgCl沉淀转化为AgI沉
淀,然后AgI沉淀又转化为Ag S沉
淀,说明难溶电解质可转化为更难
溶的电解质,即溶解度大小关系为
AgCl>AgI>Ag S

Ag⁺(aq)+Cl⁻(aq)===AgCl↓(s)
AgCl(s)+I⁻(aq)===AgI(s)+Cl⁻(aq)
2AgI(s)+S ⁻(aq)===Ag S(s)+2I⁻(aq)

产生白色沉淀
白色沉淀转化为
红褐色沉淀

MgCl +2NaOH===Mg(OH) ↓+2NaCl
3Mg(OH) +2FeCl ===2Fe(OH) +3MgCl

实验结论　
Mg(OH) 沉淀转化为Fe(OH) 沉淀,
说明溶解度Fe(OH) <Mg(OH) ，
Ksp[Fe(OH) ]＜Ksp[Mg(OH) ]。

实际上溶液中常常有多种离子或沉淀
共存。在这种情况下，如何控制一定
条件，使一种离子沉淀或溶解，而与
其他几种离子分离，这是化工生产和
化学实验中经常碰到的又一类问题。
在一定条件下，使一种离子先沉淀，
而其他离子在另一条件下沉淀的现象
叫做分步沉淀或称选择性沉淀。相反
的过程就应该称为分步溶解或选择性
溶解了。
对于同类型的沉淀(如MA型)来说，
Ksp小的先沉淀，而溶度积差别越
大，后沉淀的离子浓度越小，分离的
效果也就越好。但对于不同类型的沉
淀来说，因有不同浓度幂次关系，就
不能直接根据Ksp值来判断沉淀的先
后次序和分离效果。
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从实验现象可以看出，在实验3-4中，AgCl沉淀转化

为AgI沉淀，AgI沉淀ԡ转化为Ag2S沉淀；在实验3-5中，

Mg(OH)2沉淀转化为Fe(OH)3沉淀。

为什么沉淀能ܵ转化ք？下᭧我们以AgCl沉淀转化为

AgI沉淀为例进行ឭ明。

AgCl在水中存在沉淀溶解平衡：

AgCl(s)  Ag+(aq) + Cl�(aq)      Ksp=1.8×10�10

AgI在水中也存在沉淀溶解平衡：

AgI(s)  Ag+(aq) + I�(aq)      Ksp=8.5×10�17

由上可知，在水中Ksp(AgI)远࠵于Ksp(AgCl)，ԁAgI

在水中的溶解度远උAgCl的溶解度࠵。

े向AgCl沉淀中滴ҫKI溶液时，溶液中Ag+与 I-的离

子积úúQ(AgI)὜Ksp(AgI)，因此，Ag+ 与 I-ፇ合生成AgI

沉淀，导致AgCl的沉淀溶解平衡向溶解的方向移动，直ᒰ

建ቡழ的沉淀溶解平衡：

AgCl(s)  Ag+(aq) + Cl�(aq)

                        +

                      I�(aq) 

                         
                     AgI(s)

如果ҫ入足量KI溶液，上述过程可以继续进行，直到

绝大ᦊ分AgCl沉淀转化为AgI沉淀。反应的离子方程式可

表示为：

I�(aq) + AgCl(s)  AgI(s) + Cl�(aq)

上述过程ឭ明，沉淀转化的实质就是沉淀溶解平衡的

图3-16 沉淀的转化（Ⅱ）

Mg(OH)2 Fe(OH)3

FeCl3溶液 静Ꮆ

向盛有黄色PbCrO 沉淀的试管中加入
(NH ) S溶液并搅拌之，可以观察到溶液
变成淡黄色，沉淀变为黑色。生成的黑
色沉淀为PbS。这种由一种沉淀转化为
另一种沉淀的过程称为沉淀的转化。
PbCrO (s)+S ⁻(aq)===PbS(s)
+CrO ⁻(aq)，此反应所以能进行，是由
于PbS的Ksp(8.0×10⁻ )比PbCrO 的
Ksp(2.8×10⁻ )小得多。这里也可以根
据沉淀转化平衡常数的大小判断转化的
可能性，上式的平衡常数K=c(CrO ⁻)/
c(S ⁻)=[c(Pb ⁺)·c(CrO ⁻)]/
c(Pb ⁺)·c(S ⁻)]=Ksp(PbCrO )/
Ksp(PbS)=(2.8×10⁻ )/
(8.0×10⁻ )=3.5×10 ，可见，这个反应
不仅能自发进行，而且进行得很彻底。
BaSO 沉淀不溶于酸，若用Na CO 溶
液处理却可转化为BaCO 沉淀，它是
可溶于HCl的，这就使难溶于水的沉淀
转入溶液了。BaSO (s)
+CO ⁻(aq)===BaCO (s)+SO ⁻(aq)，
K=c(SO ⁻)/c(CO ⁻)=Ksp(BaSO )/
Ksp(BaCO )=(1.08×10⁻ )/
(2.58×10⁻ )=1/24，这个沉淀转化平衡
常数K并不大，转化不会彻底。但此K
又不是太小，只要设法使c(CO ⁻)比
c(SO ⁻)大24倍以上，这个转化就可能
实现。实际操作可用饱和Na CO 溶液
处理BaSO 沉淀，待搅拌达平衡后，取
出上层溶液，然后再加入新鲜饱和的
Na CO 溶液，重复处理多次BaSO 可
全部转化为BaCO ；然后加入HCl，
Ba ⁺即转入溶液中。
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移动。一ᓊ来ឭ，溶解度࠵的沉淀转化为溶解度更࠵的沉

淀容௜实现。ː者的溶解度差别ᡕ大，转化ᡕ容௜。

沉淀的转化在科研和生产中Ц有᧘要的应用͉ϙ。

例如，ᩞ༯水ۓ௅会ᬌ低燃料的Ѿ用率，造成能源๎

ᠠ，ԡ会影响ᩞ༯的使用࠯命，并形成安Лᬥ৤，因此

要定రԝᬔᩞ༯水ۓ。为了ᬔԝ水ۓ中的CaSO4，可Џ

用Na2CO3 溶液处理，使CaSO4 转化为Ⴀ౛、௜溶于酸的

CaCO3（CaCO3、CaSO4的Ksp分别为3.4f10-9、4.9f10-5），

然后用酸ᬔԝ。

在自然界也发生着溶解度࠵的ᆈ物转化为溶解度更࠵

的ᆈ物的现象。例如，各种原生ᨷ的ᆵ化物经氧化、๸໚

作用后可变成CuSO4溶液，并向深ᦊຖᤩ，᥅到深层的᫅

ᩥᆈ（ZnS）和方ᨥᆈ（PbS），Χ慢慢地使它们转化为ᨷ

ᗰ（CuS）。

ሙߦe੿షeᇫ͘

ᴛᴑΰሦᙦྥ，是԰ᑿ的常᜹Ⴡ˨一。

ᥧ么，ᴛᴑ是টನ发生的ք？

ྥᴑ的表᭧有一ᘙࡏ᧕质δઐᅌ，᧕

质 ࡏ 的 主 要 成 分 是 ᬲ 溶 的 Ꮔ 基 ᇠ 灰 石

όCa5(PO4)3OHύ。当人进食以后，԰ᑿ中

的ጺᖘ在分解食物（特别是ե糖量高的食

物）的过程中会̗生有机酸，如˳酸、˾酸

όCH3CH(OH)COOHύ等。ႀ于ጺᖘ在ྥᴑ

表᭧形成一ࡏᳫᬄᒛ——ᴑ஥（或ሦᖘ஥），

这些有机酸᫂时间与ྥᴑ表᭧ࠛѭ接ᝏ，̗

生的H+ 使Ꮔ基ᇠ灰石溶解：

  Ca5(PO4)3OH+4H+= 5Ca2+ + 3HPO4
2�+ H2O

如果上述ᎁਥ发生的反应᫂ర进ᛡ，ྥ

ᴑ的᧕质ࡏ就会ᤪຒ溶解，最ጼ࠮ᒱᴛᴑ。

持ᯌ后҅ྥ，ԝᬔྥᴑ上的食物൵ປ和ڲ

ጺᖘ，可以有஍ѓᎁᴛᴑ的发生。研究发现，

在ᯍ用水、食物或ྥᒗ中຋ҫඨ化物，也能起

到ᮕ᫹ᴛᴑ的作用。这是因为ඨሏߕ能与Ꮔ基

ᇠ灰石发生反应，生成ඨᇠ灰石όCa5(PO4)3Fύ： 

Ca5(PO4)3OH(s)+F-(aq) Ca5(PO4)3F(s)+OH-(aq)

上述反应使ྥᴑ᧕质ࡏ的ጸ成发生了变

化。研究᝽实，ඨᇠ灰石的溶解度比Ꮔ基ᇠ

灰石的࠵，而˅ఞ能ખઈ酸的Φᙍ。此外，

ඨሏߕ还能ઃ҄԰ᑿጺᖘ̗生酸。

使用եඨྥᒗ是目前应用最广泛的ᮕ᫹

ᴛᴑ的ଐஷ。຋入ྥᒗ中的ඨ化物有一ඨᇠ

酸钠（Na2PO3F）、ඨ化钠（NaF）和ඨ化᪋

（SrF2）等。需要ฌਓ的是，高ඨڡӝ的人

Ꮖ、6岁以ʾ的Јቨ等不ࠂ使用եඨྥᒗ。

⅌化物䶱䭟咸咬的化学࣌⤳

沉淀的转化。
①实质:沉淀溶解平衡的移动。
②特征:一般说来,沉淀的溶解度差
别越大,越容易转化;沉淀转化为溶
解度更小的沉淀容易实现,如AgNO  
→ AgCl → AgI → Ag S。
③应用。
a.锅炉除垢:将CaSO 转化为CaCO ,
离子方程式为CaSO (s)
+CO ⁻(aq)===CaCO (s)+SO ⁻(aq)。
b.矿物转化:CuSO 溶液遇ZnS(闪锌
矿)和方铅矿(PbS)转化为CuS(铜蓝),
离子方程式为Cu ⁺(aq)
+ZnS(s)===CuS(s)+Zn ⁺(aq)，
Cu ⁺(aq)+SO ⁻(aq)
+PbS(s)===CuS(s)+PbSO (s)。

NaCl Na SKI

两种同类难溶强电解质的Ksp相差不大时，通过控制离
子浓度，Ksp小的沉淀也可以向Ksp大的沉淀转化。

-
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了解Ⅱั⤳过程中的化学࣌⤳

【研究目的】

通过查阅资料或现ڤԠ᜺等，了解水ܫ理过程中๘及的化学原理，认គ水溶液中的ሏߕ

反应与ࣱᛦ在生̗、生活中的应用，提高߷全用水的ਓគ，体会化学在水环境෵理中的作用。

ǘ研究͊ҬǙ

（1）了解水的ᆶ度，以及常用的ᆶ水软化的方法及其化学原理。

（2）了解ࢺˊᩞ༯水ۓ的主要成分、Ԁ害、ܫ理方法及其化学原理。

（3）了解්水ܫ理中主要的化学方法及其原理。

【结果与讨论】

（1）通过研究，你得到什么启示？

（2）撰写研究报告，并与同学讨论。

研究与实践
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材料一　水硬度的分类，一般来说水的硬度是暂时硬度
和永久硬度的总和。水的暂时硬度是由碳酸氢钙或碳酸
氢镁引起的，这种水经过煮沸以后，水里所含的碳酸氢
钙或碳酸氢镁就会分解成难溶于水的碳酸钙或碳酸镁沉
淀。这些沉淀物析出，水的硬度就可以降低，从而使硬
度较高的水得到软化。水的永久硬度则是由钙和镁的硫
酸盐或氯化物引起的，永久硬度不能用加热的方法软
化，一般用加入碳酸盐的沉淀法和离子交换法等。

材料二　水垢(Water scale)俗称“水锈、水碱”，
是指硬水煮沸后所含矿质附着在容器(如锅、壶
等)内逐渐形成的白色块状或粉末状的物质，主
要成分有碳酸钙、碳酸镁、硫酸钙、硫酸镁、
氯化钙、氯化镁等。水垢的导热能力很差，如
果锅炉内形成的水垢过厚则会导致锅炉效率降
低，重则会引起锅炉爆管造成事故。
水垢的处理方法有许多，如酸除水垢。如烧水
壶有了水垢，可将几勺醋(或柠檬片)放入水中，
煮沸浸泡一段时间，水垢即除。如水垢中的主
要成分是硫酸钙，则可将纯碱溶液倒在水壶里
烧煮，再加酸即可去垢。其他方法还有离子交
换法、专用清洁剂法等。

材料三　水的化学处理法是通过化学反应来分离、去除废水
中的污染物或将其转化为无害物质的废水处理法。常见的化
学处理法：混洗方法，如明矾净水；沉淀法，如硫化物沉淀
含汞、镉等废水；氧化还原法，如氰化物等处理；电解法
(下一章会介绍)；中和法；离子交换法等。
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1. 在一定温度下，Mg(OH)2在水中的沉淀溶解平衡可用离子方程式表示为                                          ，

ស平衡的Ksp可表示为                                                     。

2. 难溶电解质在水中᣺到沉淀溶解平衡时，下ѵឭ法中ᩲឨ的是（  ）。

     A. 沉淀的速率和溶解的速率相等

     B. 难溶电解质在水中形成ᯐ和溶液

     C. 再ҫ入难溶电解质，溶液中各离子的ไ度不变

     D. 难溶电解质溶解形成的᫻、᫺离子的ไ度相等

3. 现进行下ѵ实验。

     （1）将0.1 mol/L AgNO3溶液和 0.1 mol/L NaCl溶液等体积混合，४到২฽液a ；将২฽液a过໚，४

到໚液b和ᄇᓤ沉淀c。

      （2）向໚液b中滴ҫ0.1 mol/L KI溶液，໚液出现โ฽。

      （3）向沉淀c中滴ҫ0.1 mol/L KI溶液，沉淀变为᳧ᓤ。

     下ѵ关于上述实验的分析ᩲឨ的是（  ）。

     A. ২฽液a中存在沉淀溶解平衡：AgCl(s)   Ag+(aq) + Cl-(aq)

     B. ໚液b中不含Ag+ 

     C. 实验（3）表明AgCl转化为AgI

     D. 实验可以᝽明AgI的KspඋAgCl的࠵

4. 在一定温度下，向AgCl的২฽液中滴入下ѵ溶液（滴入溶液的体积ও႕不计），ಪ૶变化的ৱц܍

写下表（ܙ“܍大”“ѓ࠵”或“不变”）。

实验୲作 c(Ag+) c(Cl�) m(AgCl)
 （1）ໟ入ሪ盐酸

 （2）ໟ入AgNO3溶液

 （3）ໟ入Na2S溶液

5. 沉淀溶解平衡对于定量分离沉淀时如何ᤥહฤ๦剂Ц有ૉ导作用。例如，现制४0.1 g BaSO4沉淀，

常温下如果用100 mLᗢᯤ水ฤ๦ស沉淀以ᬔ଀杂质，将૯ܿ2.4f10-4 g BaSO4 ；如果ஈ用100 mL 

0.01 mol/Lᆵ酸ฤ๦ស沉淀，仅૯ܿ2.6f10-7 g BaSO4，与用等体积的ᗢᯤ水ฤ๦相උ，BaSO4૯ܿ

少४多。ឰ解᧖原因。

6. ӞႥ上常用BaSO4作X࠱ጳᤩ᜽ᐦᐽ的内఩ᕲ剂，ΰ称“ᨁᯀ”。BaCO3和BaSO4都是难溶电解质，

二者的溶度积相差不大。那么，能否用BaCO3代ణBaSO4作“ᨁᯀ”？ឰឭ明原因。

。可用于ᬔԝऌ水中的Hg2+，ត解᧖原因（用离子方程式表示）ک业上处理ऌ水时，Na2S和FeSࢺ .7

8. 盐碱地（含ᣗ多的NaCl、Na2CO3）不Ѿ于к作物生长，ᤰ过ஷҫᤠ量ᆃᒗ可以ᬌ低ܢژ的碱性。ត

用离子方程式表示盐碱地ն碱性的原因，以及用ᆃᒗᬌ低其碱性的反应原理。

9. 在ዤ制CuSO4·5H2O晶体中常含有杂质Fe2+。在提ጦ时，为了ᬔԝFe2+，常ҫ入少量H2O2溶液，使

Fe2+氧化为Fe3+，然后调节溶液pH=4，可以᣺到ᬔԝFe3+而不૯ܿCuSO4的ᄬ的。ឰಊ᫞附录Ⅲ，

ᤰ过计算解᧖原因（已知25 ℃时CuSO4ᯐ和溶液中Cu2+的物质的量ไ度为1.41 mol/L）。

练习与应用

Mg(OH) (s)===Mg ⁺(aq)+2OH⁻(aq)   
Ksp=c(Mg ⁺)·c (OH⁻)

D

B

增大

减小

增大减小
减小 增大增大

减小增大

BaSO (s)在水中存在沉淀溶解平衡：BaSO (s)===Ba ⁺(aq)+SO ⁻(aq)，用
H SO 洗涤增大了c(SO ⁻)，抑制了BaSO (s)溶解，使BaSO (s)损失减少。

不能，BaCO 可与胃液中的
HCl作用产生可溶性的钡盐而使人中毒。

	7.	S ⁻(aq)+Hg ⁺(aq)===HgS(s)，FeS(s)+Hg ⁺(aq)===HgS(s)+Fe ⁺(aq)
8.溶液显碱性的原因：CO ⁻ + H O === OH⁻ + HCO ⁻ ，用石膏降
低其碱性的反应原理：CaSO (s)+CO ⁻(aq)===CaCO (s)+SO ⁻(aq)，
c(CO ⁻)浓度降低，水解平衡逆向移动，溶液碱性降低。

9.调节溶液pH=4，通过计算可
知，此时Fe ⁺已沉淀完全，而Cu ⁺
未开始沉淀，所以可以达到去除
Fe ⁺而不损失CuSO 的目的。
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一、Ⅱ⏣⋟中⻨ၽ反应̻Ꭰ㶎的认识ᕊ䌜

二、 ⩢⻨Ꭰ㶎、Ⅱ㼐Ꭰ㶎হ↶⋭⏣㼐Ꭰ㶎  
 

ឰፇ合实例作出分析和解᧖，并߹成下表。

ࣱᛦ类型
ीႃ解质的ႃሏࣱᛦ

（以CH3COOH的ႃሏ为例）

盐类的水解ࣱᛦ

（以NH4Cl的水解为例）

ො๳溶解ࣱᛦ

（以AgCl的ො๳溶解为例）

体系中存

在的ዢߕ

有Т反应

ࣱᛦ常数

表达式
——

      

                                                   

                                        

整理与提升

ዢ子 ዢ子观

变化观

平衡观

反应

平衡

认识᜽角 形成观念

弱电解质的
电离与平衡

盐类的
水解与平衡

难溶电解质的
沉淀溶解平衡

水溶液中
的离子反
应与平衡
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复习与提高 ��

1. 下ѵ物质溶解于水时，电离出的᫻离子能使水的电离平衡向Կ移动的是（  ）。

      A. CH3COONa          B. Na2SO4               C. NH4Cl            D. H2SO4

2. 在相Տ温度时，100 mL 0.01 mol�Lᧃ酸与10 mL 0.1 mol�Lᧃ酸相උᣗ，下ѵ数ϙ中，前者大于后者

的是（  ）。

      A. 溶液中H+的物质的量                                  B. CH3COOH的电离常数 

      C. 中和时所需NaOH的物质的量                    D. 溶液中CH3COOH的物质的量

3. 为了ᬔԝMgCl2酸性溶液中的Fe3+，可在ҫ热并ଵત的条件下ҫ入一种ត剂，过໚后，再向໚液中

ҫ入ᤠ量盐酸，这种ត剂是（  ）。

      A. NH3·H2O               B. NaOH                      C. Na2CO3                     D. MgCO3

4. 下ѵឭ法中正确的是（  ）。

      A. 在100 ℃时，pHጞ为 6的ጦ水ն酸性

      B. 将1 mL 1f10-6  mol/L盐酸ሪ᧖ᒰ1 000 mL，所४溶液的pH为9

      C. 在常温下，े水电离出的c(H+)为1f10-13 mol/L时，此溶液的pH可能为1或13

      D. 将pH=2的盐酸和ᧃ酸各1 mL分别ሪ᧖ᒰ100 mL，所४ᧃ酸的pH႕大

5. 在常温下，有关下ѵ4种溶液的Ԭ述中ᩲឨ的是（  ）。

ᎄ号 ŀ Ł ł Ń

溶液 氨水 氢氧化钠溶液 ᧃ酸 盐酸

pH 11 11 3 3

 A. 在溶液ŀ、Ł中分别ҫ入ᤠ量的඲化ᩏ晶体后，ː种溶液的pHکѓ࠵

      B. 分别ԩ1 mLሪ᧖ᒰ10 mL，四种溶液的pH ： ŀ>Ł>Ń>ł

      C. 将溶液ŀ、Ń等体积混合，所४溶液中：c(Cl-)>c(NH4
+)>c(OH-)>c(H+)

      D. 将a L溶液Ń与b L溶液Ł混合后，ᔪ所४溶液的pHὛ4，ѷaĲbὛ11Ĳ9

6Ὄ在某温度下，向含有AgClڍ体的AgClᯐ和溶液中ҫ入少量ሪ盐酸，ѷAgCl的溶解度                 （܍

。                              或“不变”，下Տ），Ksp                             ，c(Ag+)”࠵大”“ѓܙ“

7. 在25 ℃时对ථ水进行如下୲作。ឰ܍写下ѵቇᄇ。

     （1）ᔪ向ථ水中ҫ入少量ᆵ酸ᩏڍ体，ѷ溶液中 
c(OH-)

c(NH3·H2O)
 将                    (ܙ“܍大”“ѓ࠵”或

            “不变”)。

    （2）ᔪ向ථ水中ҫ入ሪᆵ酸，使ථ水্ݞᜂ中和，写出反应的离子方程式：                                       ；

所४溶液的pH          7(܍“>”“<”或“Ὓ”)，用离子方程式表示其原因：                                               

                                   。

    （3）ᔪ向ථ水中ҫ入ሪᆵ酸ᒰ溶液的pHὛ7，此时溶液中c(NH4
+)Ὓa mol ��L，ѷc(SO4

2-)Ὓ                  。

8. 为ᦡ制SbCl3溶液，ԩSbCl3ڍ体少᝵溶于2_3 mL水中，有ᄇᓤ沉淀产生，此溶液的pH             7（܍

。                                    于”“大于”或“等于”），ᦡ制SbCl3溶液的正确方法是࠵“

复习与提高

复习与提高 ��

A

A

D

C

C

减小
减小不变

减小

NH ·H O+H⁺===NH ⁺+H O

＜
NH ⁺+H O===NH ·H O+H⁺

0.5a mol/L
小于

将SbCl 溶解在浓盐酸中，
再加水稀释至所需浓度
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9. 在化学分析中，以AgNO3ಖю溶液滴定溶液中的Cl-时，᧔用K2CrO4为ૉ示剂，Ѿ用Ag+与CrO4
2-

反应生成ᆒጚᓤ沉淀ૉ示滴定终点。े溶液中的Cl-্ݞ沉淀߹Л（ไ度等于1.0f10-5 mol � L）时，

溶液中c(Ag+)=                mol � L，c(CrO4
2-)=            mol � L。（已知25 ℃时Ag2CrO4、AgCl的Ksp分别为

2.0f10-12和1.8f10-10。）

10. 某学习࠵ጸ为了探究CH3COOH的电离ৱц，进行了如下实验。

       ǘ实验一Ǚᦡ制并测定ᧃ酸中CH3COOH的ไ度。

     将0.2 mol�Lᧃ酸ሪ᧖，并用0.100 0 mol�L NaOH溶液滴定20.00 mLሪ᧖后的溶液。4次滴定๗Ᏺ

NaOH溶液的体积如下：

实验次数 1 2 3 4

消耗NaOH溶液的体ሥ /mL 20.05 20.00 18.40 19.95

      ѷសᧃ酸中CH3COOH的物质的量ไ度为                                         。

      ǘ实验二Ǚ探究ไ度对CH3COOH电离程度的影响。

      用pH计测定25 ℃时不Տไ度的ᧃ酸的pH，ፇ果如下：

ไ度 /(mol·L-1) 0.001 0 0.010 0 0.020 0 0.100 0 0.200 0

pH 3.88 3.38 3.23 2.88 2.83

（1）ಪ૶表中数૶可以४出CH3COOH是弱电解质的ፇ论，你认为४出此ፇ论的Κ૶是                                       

                                                                 。

（2）ಪ૶表中数૶还可以४出Գ一个ፇ论：随着溶液中CH3COOHไ度的ѓ࠵，CH3COOH的电

离程度将               (ܙ“܍大”“ѓ࠵”或“不变”)。

�� 第三ቦ 水溶液中的离子反应与平衡

1.8×10⁻ 6.2×10⁻

0.1000 mol/L

0.0100 mol/L醋酸溶液的pH＞2

增大
类型一　难溶盐的沉淀溶解平衡曲线
1.c(B ⁺)~c(A ⁻)图像[以BaSO 的沉淀溶解平衡为例分析]
(1)a、c均为曲线上的点，Q=Ksp，a点，c(Ba ⁺)>c(SO ⁻)，c点，
c(Ba ⁺)=c(SO ⁻)。
(2)b点在曲线的上方，Q>Ksp，溶液处于过饱和状态，有沉淀析出，直至
Q=Ksp。
(3)d点在曲线的下方，Q<Ksp，为不饱和溶液，还能继续溶解BaSO 。
(4)m点c(Ba ⁺)=c(SO ⁻)，大于c点二者的浓度，因而m点与c点溶液的温度不同。
2.pc(R ⁺)~pc(X ⁻)图像
一定温度下，纵、横坐标均为沉淀溶解平衡粒子浓度的负对数，如图。
已知：pM=-lg c(M)(M：Mg ⁺、Ca ⁺、Mn ⁺)，p(CO ⁻)=-lg c(CO ⁻)。
①横坐标数值越大，c(CO ⁻)越小；②纵坐标数值越大，c(M)越小；③直线上
方的点为不饱和溶液；④直线上的点为饱和溶液；⑤直线下方的点表示有沉
淀生成；⑥直线上任意一点，坐标数值越大，其对应的离子浓度越小。
类型二　金属氢氧化物的沉淀溶解平衡曲线
1.c(B ⁺)~pH图像
某温度下，Fe(OH) (s)、Cu(OH) (s)分别在溶液中达到沉淀溶解平衡后，改
变溶液pH，金属阳离子浓度的变化如图所示。
a、b点表示的溶液均为Fe(OH) 的饱和溶液，由b点数据可计算Fe(OH) 的
Ksp；c点为Cu(OH) 的沉淀溶解平衡点，由c点数据可计算Cu(OH) 的
Ksp；d点表示的溶液为Cu(OH) 的不饱和溶液、Fe(OH) 的过饱和溶液

2.pc(B ⁺)~pH图像
(1)横坐标：将溶液中c(H⁺)取负对数，即pH=-lg c(H⁺)，反映到图像中是
c(H⁺)越大，则pH越小，pOH则相反。
(2)纵坐标：将溶液中某一微粒浓度[如c(A)]或某些微粒浓度的比值取负对
数，即pC=-lg c(A)，反映到图像中是c(A⁻)越大，则pC越小。
例如：常温下，几种难溶氢氧化物的饱和溶液中金属阳离子浓度的负对数
与溶液pH的关系如图所示。

①直线上的任意一点都达到沉淀溶解平衡；②由图像
可得Fe ⁺、Al ⁺、Fe ⁺、Mg ⁺完全沉淀时的pH。

n n

n n

n

n



实验活动2 强酸与强碱的中和滴定 �1

ू酸与ूᇍ的中和ໟ定

【჋侹目的】

1. ጷ˸中和ໟ定的ࠄᰎ୲ͻ，ေᝍ中和ໟ定的Ԕေ，ଊቃ酸ᇍ中和反应᣿ሮ中pH的

变化ྲག。

2. ᤰ᣿ࠄᰎᤉ一步ଂଧ数据Ѭౢ的வข，体͘定量ࠄᰎ在化ߦᆑቃ中的ͻ用。

ǘ实ᰎၹֶǙ

酸रໟ定ኮǌᇍरໟ定ኮǌໟ定ኮ݃ǌདྷ杯ǌ᩼ॎၫǌᨡ౶Լǌ洗ၫ。

0.100 0 mol/L HCl溶液ǌ0.100 0 mol/L ࢻԿ的NaOH溶液ǌᦧᦩ溶液ǌᗢᯤ水。

ǘ实ᰎ൦ᰡǙ   

一ǌጷ˸Ύ用ໟ定ኮ

1. ໟ定ኮ的౞ᤵ

ໟ定ኮ௧内य़均匀ǌࣜద҉度的ጺ᫂ဝၕኮ，下

ቫద用̆଍҄液体ื量的ဝၕำ܋（ੋႀ˾ᑛኮǌဝ

ၕုጸੇ的᫙）。ໟ定ኮ˟᜶用౏ድ确ڡஊѣ一定体ሥ

的溶液。

ໟ定ኮѬ酸रໟ定ኮ和ᇍरໟ定ኮ两መŀ。酸रໟ

定ኮ用̆ᄩᜉ酸ভ溶液，ˀᑟᄩᜉᇍভ溶液。

2. ໟ定ኮ的Ύ用வข                                  

（1）ೝಊ́器὘在Ύ用ໟ定ኮ前，ᯫЏ᜶ೝಊำ܋௧ա໤水，在确δˀ໤水后வԻΎ用。

（2）๧洗́器὘在ҫ入酸ǌᇍ˨前，ฝ净的酸रໟ定ኮ和ᇍरໟ定ኮ᜶Ѭѿ用ਫ਼᜶

ᄩᜉ的酸ǌᇍ๧洗 2_3 次。வข௧὘̰ໟ定ኮ上԰ҫ入 3_5 mL ਫ਼᜶ᄩᜉ的酸ੋᇍ，Ϛ

பᅌᣁүໟ定ኮ，Ύ液体๧ຳЛᦊໟ定ኮ内ܞὙཀྵ后，一੤଍҄ำ܋（ᣐᣐᣁү酸रໟ

定ኮ的ำ܋，ੋᏨᣐᣐ૘ԍᇍरໟ定ኮ中的ဝၕု），将液体̰ໟ定ኮ下ᦊஊ入ᮕᎶ的

དྷ杯中。

（3）ҫ入反应液὘Ѭѿ将酸ǌᇍҫ҂酸रໟ定ኮǌᇍरໟ定ኮ中，Ύ液᭧ͯ̆ໟ定ኮ

þ0ÿ҉度̿上2_3 mLܫ，并将ໟ定ኮۇᄰڍ定在ໟ定ኮ݃上。

实侹≨ߕ �

  ŀ 使用ᐑ四ඨ˳མ活܋的滴定管为酸碱ᤰ用滴定管。

实验活动2 强酸与强碱的中和滴定 �1

         酸式滴定管             碱式滴定管

实验原理
利用酸碱中和反应H⁺+OH⁻==H O和酸碱指示剂的颜色改变判定滴定终点。

酸式滴定管可用于盛酸性、中性、氧化性溶液；
碱式滴定管可用于盛碱性、中性溶液；
精确度均为0.01 mL。
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（4）ូᓬᡑ឴ݽ数὘在ໟ定ኮ下ஊ一个དྷ杯，ូᓬำ܋，Ύໟ定ኮٙ࠹ᦊѬЍ໘反应

液（如౧ໟ定ኮ内ᦊదඡจ，应ঌ速ஊ液̿ᡐѣඡจὙᡐѣᇍरໟ定ኮ˾ᑛኮ中ඡจ的வ

ข如图ਫ਼ᇨ），并Ύ液᭧ͯ̆þ0ÿ҉度，准确记录឴数。

（5）ஊѣ反应液὘根据ࠄᰎᭊ᜶̰ໟ定ኮ中ᤪໟஊѣ一定量的反应液。

̄ǌ用ࣃᅼไ度的ू酸ໟ定ళᅼไ度的ूᇍ

1. Ք๧洗᣿的酸रໟ定ኮ中ҫ入0.100 0 mol/L HCl 溶液，ᡐѣඡจǌូᓬ液᭧至

þ0ÿ҉度后准确记录឴数，并填入下表中。

2. Ք๧洗᣿的ᇍरໟ定ኮ中ҫ入ॠ测ไ度的NaOH溶液，ᡐѣඡจǌូᓬ液᭧至

þ0ÿ҉度后，用ᇍरໟ定ኮՔ᩼ॎၫ中ໟ入20.00 mL ॠ测溶液，гՔХ中ໟҫ2ໟᦧᦩ溶

液，ᤈ时溶液նጚᓤ。

3. 把᩼ॎၫஊ在酸रໟ定ኮ的下வ，ၫ下ۙ一सᄇጮ，࠵ॷڡໟ入酸。᣸ໟ᣸୍ү

᩼ॎၫ（ଌᤃጼག时，ஈ为ໟҫӧໟ酸），ᄰ҂ڂҫ入ӧໟ酸后，溶液ᮨᓤ̰ዠጚᓤѸݞ

变为௄ᓤ，˅ӧѬ᧿内ˀ变ᓤ。ᤈ表ᇨࣃፃ҂᣺ໟ定ጼག。记录ໟ定ኮ液᭧的឴数，并填

入下表中。

4. 重复ࠄᰎ两次，并记录ᄱ关数据，填入下表中。

5. 计算ॠ测NaOH溶液中NaOH的物᠏的量ไ度。

ໟ定次数 ॠ测NaOH溶液的体ሥ /mL
HCl溶液

ໟ定前的҉度 /mL ໟ定后的҉度 /mL 体ሥ /mL

1

2

3

ॠ测NaOH溶液中NaOH的物᠏的量ไ度为                       。

定滴定管ڍ
ᡐ出碱式滴定管˾ᑛ管中气จ的方法
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实验活动2 强酸与强碱的中和滴定 ��

ǘ᫈ᮥ֗ᝧ᝷Ǚ

1. 在ᤉᛡ中和ໟ定时，为̤˦᜶用酸（ੋᇍ）๧洗酸र（ੋᇍर）ໟ定ኮ2_3 次？

2. ໟ定用的᩼ॎၫ௧ա˷᜶用ॠ测的ᇍ（ੋ酸）๧洗？᩼ॎၫᜉॠ测液前௧աᭊ᜶

δે干ྌ？为̤˦？

3. 用 0.100 0 mol/L NaOH 溶液ໟ定 20.00 mL 0.100 0 mol/L Կ的ࢻ HCl 溶液，请̿

NaOH溶液的体ሥ为ഷگಖ，pH为ጫگಖ，在گಖጮ（ੋ计算఻）上ፋ҄NaOH溶液ໟ定

HCl溶液᣿ሮ中，溶液pHᬤNaOH溶液体ሥ变化的జጳ图。

实验活动2 强酸与强碱的中和滴定 ��

2.锥形瓶不用待测液润洗，装待测液前也不需要干燥。锥形瓶里面
的溶质的物质的量是一定的，不因加不加水而发生改变，如果润洗
会使锥形瓶中的溶质增加，则消耗标准液增多，产生误差。

1.为了使两种滴定管内壁附着液体的浓度与待
装液的浓度一致，减小实验过程中的误差。

pKsp(AgX)=pAg+pX 斜率相同平行线 AgCl溶解度大
pKsp(Ag CrO )=2pAg+p(CrO ⁻)，故①为Ag CrO ，②为
AgCl，③为AgBr

Ksp(AgCl)=10⁻ · ×10⁻ · =10⁻ ·
Ksp(AgBr)=10⁻ · ×10⁻ · =10⁻ ·
Ksp(Ag CrO )=(10⁻ · ) ×10⁻ · =10⁻ ·

K=Ksp(Ag CrO )/Ka (H CrO )=10⁻ · /10⁻ · =10⁻ ·

当Cl⁻达到滴定终点时，
c(Ag⁺)=c(Cl⁻)=√Ksp(AgCl)=√10⁻ · ，Q 
(Ag CrO )=c (Ag⁺)·c(CrO ⁻)=10⁻ · c(CrO ⁻)＜
Ksp(Ag CrO )=10⁻ ·  → c(CrO ⁻)＜10⁻ ·

当Br⁻达到滴定终点时，
c(Ag⁺)=c(Br⁻)=√Ksp(AgBr)=√10⁻ · =10⁻ · ，
c(CrO ⁻)=Ksp(Ag CrO )/c (Ag⁺)=10⁻ · /(10⁻ · ) =10 · ，
c(Br⁻)/c(CrO ⁻)=10⁻ · /10 · =10⁻ ·
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【჋侹目的】

1. ҫງࠫ盐ዝ水ᝍԔေ的ᝣគ。

2. 了ᝍ盐ዝ水ᝍ的ࣹฅ应用，体͘化ߦ的͉值。

ǘ实ᰎၹֶǙ

តኮǌតኮ݃ǌតኮ౶ǌᑛ݀ໟኮǌདྷ杯ǌᕲӓǌ量筒ǌᨡ౶Լ（ࣜᨡڔ）ǌᬝژ

Ꭺǌᦥድ༥ǌ༢಑。

ᗢ ᯤ 水ǌFe2(SO4)3 ః 体ǌ ไ ᆵ 酸ǌ ᯐ 和 Na2CO3 溶 液ǌ ᯐ 和 FeCl3 溶 液ǌ1 mol/L 

Al2(SO4)3 溶液ǌซژǌೲ物෴。

ǘ实ᰎ൦ᰡǙ   

1. Ք一ஃតኮ中ҫ入࠶量Fe2(SO4)3 ః体，ཀྵ后ҫ入5 mLᗢᯤ水，૝ᕥ，᜺ࠣ并记录

ဘ៶。гՔតኮ中ҫ入2 mLไᆵ酸，૝ᕥ，᜺ࠣ并记录ဘ៶。

2. Քʼஃតኮ中Ѭѿҫ入5 mLຉద࠶量ซژ的โ฽水，ཀྵ后ՔХ中的两ஃតኮ中Ѭ

ѿҫ入2 mLᯐ和FeCl3 溶液ǌ2 mL 1 mol/L Al2(SO4)3 溶液，૝ᕥ。把ʼஃតኮஊ在តኮ౶

上，᭢Ꮆ5 min，᜺ࠣ并记录ဘ៶，Տ时ᤉᛡඋᣗ。

3. Ք一个དྷ杯中ҫ入40 mLᗢᯤ水，ҫ热至水ෳᒑ，ཀྵ后Քෳ水中ᤪໟҫ入5_6ໟ

ᯐ和FeCl3 溶液。ፙུ፞ෳ至液体նጚᜢᓤ，ϣൣҫ热，᜺ࠣ҄得的Fe(OH)3 ᑛ体。

4. Ք两ஃតኮ中Ѭѿҫ入5 mLᯐ和Na2CO3 溶液，ཀྵ后Պໟ入2_3ໟೲ物෴，૝ᕥ。

将Х中的一ஃតኮҫ热ུෳ一͘Ј，ཀྵ后г૝ᕥ。把两ஃតኮ中的液体倒଀，并用水冲洗

តኮ，උᣗ哪ஃតኮ的内ܞఞ干净。

ǘ᫈ᮥ֗ᝧ᝷Ǚ

1. ឭ௚ࠄᰎࠉ中应该如何ᦡ҄FeCl3 溶液。

2. иѣࠄᰎ᣿ሮ中ద关化ߦ反应的ሏߕவሮर。

3. ˡѣХ̵盐ዝ水ᝍ应用的Γߕ，并与Տߦᝧ᝷。

盐ዝ水ᝍ的应用

实侹≨ߕ �

�� 第三ቦ 水溶液中的离子反应与平衡

问题和讨论：
1.根据实验结果， 说明实验室中应该如何配制FeCl 溶液。
提示　将FeCl 晶体溶解于比较浓的盐酸中，然后稀释到所需的浓度。
2.举出其他盐类水解应用的例子， 并与同学讨论。
提示　①NH Cl除去铁表面的铁锈。
②Al (SO ) 与NaHCO 作泡沫灭火器原料。
③长期使用(NH ) SO 化肥，土壤易变酸性，可施用适量的熟石灰。



 ��

ౕ化学反应中，化学能与其他形式的能量ज以相ο转

化Ꭳ遵ᓗ能量守恒定律。化学能与电能的Ⱑᣒ转化䰭要䕇

过⅔化䔅࣌反应ౕ一定的㷲㒛中᝺能჋⣝。࣌电↍是ᄳ化

学能转化为电能的㷲㒛，电解↍是ᄳ电能转化为化学能的

㷲㒛。࣌电↍、电解↍䘪以发生ౕ电ၽᄩ体喍ຯ䛾ᆋ喎与

⻨ၽᄩ体喍ຯ电解质⏣⋟喎ᣒ㼓⩹䲏̷的⅔化䔅࣌反应为

基础，䔆也是研究化学能与电能相ο转化㻱律的电化学的

ᵥᓰ䬛题。

电化学ࣷ其ϔ৮与能源、ᱽ᫆、⣜ධ和֒Ꮴ等䶳ഌ㉔

密㖁㈨，㷘Ꭼ∈地应⩕λ生ϔ、生活的䃥多᫦䲏。

すఈ」

႓ࣺᏁ̻⩢㘪ࡃ

᜾ప“๸᫄㔲”त䒪人⒉Ⅱக䛴⩕了݈᫝䃫计的䨯⻨ၽ电↍㈨㐌

● ࣌⩢↍

● ⩢㼐↍

● 䛾ᆋ的㙽㮭与䭟៑
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第一节
原电池

原电池 primary battery

  ① 盐桥中装有含KCl饱和溶液的琼脂，离子可在其中自由移动。

图4-1 锌铜原电池示意图

现代生活离不开方便实用的化学电源。各种各样的化

学电源都是依据原电池的原理制造的。

一、原电池的工作原理

我们已经知道，将锌片、铜片置于稀硫酸中并以导线

连接起来组成原电池，可以获得电流。然而，这种原电池

中氧化反应与还原反应并没有完全隔开，如锌与其接触的

稀硫酸发生反应，电流会逐渐衰减。

 【实验4-1】   

如图4-1所示，将置有锌片的ZnSO4 溶液和置有铜片的

CuSO4 溶液用一个盐桥  连接起来，然后将锌片和铜片用导

线连接，并在中间串联一个电流表，观察现象。取出盐桥，

观察电流表的指针有何变化。

实验表明，接通电路时，电流表的指针发生偏转，

即电路中有电流通过。从上述装置中取出盐桥，电流表

的指针又回到零点，即电路中没有电流通过。如图 4-1所

示的原电池叫做锌铜原电池，其中锌一端为负极，铜一

端为正极。

①

（1）图4-1所示的锌铜原电池工作时，电子在导线中的运动方向是怎样的？阴离

子和阳离子在电解质溶液中的运动方向是怎样的？

思考与讨论

A
e-

+ႃื᛫

ᄢೄ

CuSO4໅๯

Cu

ZnSO4໅๯

Zn

3.工作原理：
(1)电极。
①负极:失去电子,发生氧化反应。
②正极:得到电子,发生还原反应。
(2)电子定向移动方向和电流方向。
①电子从负极流出经外电路流入正极。
②电流从正极流出经外电路流入负极。故
电子定向移动方向与电流方向正好相反。
(3)离子移动方向。
阴离子向负极移动,阳离子向正极移动。

盐桥及其作用
(1)盐桥中通常装有含琼胶的KCl饱和溶液,能使两个烧杯中的
溶液连成一个通路。离子在盐桥中能定向移动,通过盐桥将
两种隔离的电解质溶液连接起来,可使电流持续传导。
(2)使用盐桥的目的是将两个半电池完全隔开,使副反应减至
最低程度,可以获得单纯的电极反应,便于分析放电过程,有利
于最大限度地将化学能转化为电能。

电子不下水，离子不上岸

1.概念
把化学能转化为电能的装置。
2.构成条件
(1)自发进行的氧化还原反应。
(2)有两个活动性不同的电极(常见为金属或石墨)。
(3)将电极插入电解质溶液中。
(4)两电极间构成闭合回路。

正负极判断：
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锌铜原电池工作时，负极一端的Zn失去电子变成Zn2+

进入溶液，电子由负极通过导线流向正极，正极一端的

Cu2+ 获得电子变成Cu沉积在铜片上。盐桥中的Cl- 移向

ZnSO4溶液，K+移向CuSO4溶液，使氧化还原反应持续进

行，锌铜原电池得以不断地产生电流。

锌铜原电池的工作原理可以表示如下。

᠇ౝὉZn - 2e- = Zn2+ἷතӑԦऄἸ

൤ౝὉCu2+ + 2e-  = Cu ἷᤇԔԦऄἸ

঴ԦऄὉZn + Cu2+ = Zn2+ + Cu

依据同样的原理，可以将其他自发进行的氧化还原反

应设计成原电池。原电池输出电能的能力，取决于组成原

电池的反应物的氧化还原能力。

请结合图4-1绘制反映原电池工作原理的示意图，并与同学交流。示意图要求包

括以下内容：

（1）注明原电池的组成；

（2）标明氧化反应和还原反应发生的区域；

（3）标明电子的运动方向和阴离子、阳离子的迁移方向。

思考与讨论

方法导引

化学方程式中的变化与守恒

化学方程式是一种重要的化学语言。因研究的需要，有多种表示化学反应的形

式，如离子方程式、热化学方程式、反应历程表达式、电极反应式、有机反应式等。

表达化学反应时，一方面，既要符合化学反应的事实（如组成、结构的变化），也要

符合质量守恒定律，有时还要考虑能量守恒（如根据热化学方程式计算反应热）；另

一方面，必须反映化学反应中各种粒子及其有关量的变化与守恒，例如，离子方程式

中有关离子电荷的守恒，氧化还原反应、电极反应式中电子的转移与守恒。在学习化

学方程式时，不要忽视其中蕴含的变化与守恒观念。

（2）锌铜原电池可看作由两个半电池组成，一个发生氧化反应，另一个发生还原

反应。试分别写出两个电极上的反应及总反应的离子方程式。

单液原电池(无盐桥)和双液原电池(有盐桥)对比：

应用：
①加快反应速率
②比较金属的活动性强弱
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图4-2 化学电源及其应用

干电池 dry battery

图4-3 碱性锌锰电池的

              构造示意图

化学电源

chemical power source

ι、ࡃ႓电⎽

化学电源包括一次电池、二次电池和燃料电池等。原

电池是各种化学电源的雏形。根据原电池原理设计和生

产的种类繁多的化学电源在生活、生产和科研中得到广泛

的应用。例如，移动电话、照相机、计算器、遥控器、汽

车、卫星等均要使用电池（如图4-2）。为什么电池的用途

如此广泛呢？因为与其他能源相比，电池有许多优点。例

如，它方便携带、易于维护，能量转化效率较高，供能稳

定可靠，可以制成各种形状、大小和容量不同的电池及电

池组等。

判断一种电池的优劣或是否适合某种用途，主要看这

种电池单位质量或单位体积所能输出电能的多少（比能量）

或者输出功率的大小（比功率），以及电池可储存时间的

长短。除了特殊情况，质量小、体积小、输出功率大和储

存时间长的电池，更易满足使用者要求。实用的电池中常

要添加其他成分，其实际工作原理也比较复杂。下面我们

介绍一些电池的主要工作原理。

1. 一次电池

一次电池就是放电后不可再充电的电池。随着使用，

一次电池中能发生氧化还原反应的物质逐渐被消耗，当这

些物质被消耗到一定程度时，电池就不能继续使用了。一

次电池中电解质溶液制成胶状，不流动，也叫做干电池。

市售的一次电池品种很多，除了普通锌锰电池，还有

碱性锌锰电池、锌银电池等。下面以碱性锌锰电池为例进

行说明。

碱性锌锰电池中，Zn一端作负极，MnO2一端作正极，

电解质是KOH（如图4-3），其电极反应如下。

᠇ౝὉZn + 2OH- - 2e-=Zn(OH)2

൤ౝὉMnO2 + H2O + e-= MnO(OH) + OH-

঴ԦऄὉZn + 2MnO2 + 2H2O = 2MnO(OH) + Zn(OH)2

碱性锌锰电池比普通锌锰电池性能好，它的比能量

ᩥዠ֗KOH
ᄊຉՌྭ

MnO2

᧛࡛ܱܧ

+

-

纽扣式锌银电池

总反应式：
Zn+Ag2O===ZnO+2Ag，
(1)负极反应物为锌，反应式：
Zn+2OH⁻-2e⁻ === ZnO+H O。 
(2)正极反应物为Ag O，反应式：
Ag O+2e⁻+H O === 2Ag+2OH⁻。 
(3)电解质溶液是KOH溶液。
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和可储存时间均有所提高，是普通锌锰干电池的升级换

代产品。

2. 二次电池

二次电池又称可充电电池或蓄电池，是一类放电后可

以再充电而反复使用的电池。

铅酸蓄电池是一种常见的二次电池。它由两组栅状极

板交替排列而成，正极板上覆盖有PbO2，负极板上覆盖有

Pb，稀硫酸作电解质溶液（如图4-4）。

铅酸蓄电池放电时的电极反应如下。

        ᠇ౝὉPb + SO4
2-- 2e-= PbSO4

        ൤ౝὉPbO2 + 4H++ SO4
2-+ 2e-= PbSO4 + 2H2O

        ঴ԦऄὉPb + PbO2 + 2H2SO4= 2PbSO4 + 2H2O

铅酸蓄电池的充电过程与其放电过程相反。 

铅酸蓄电池电压稳定、使用方便、安全可靠、价格低

廉，因此在生产、生活中使用广泛。例如，铅酸蓄电池多

用于启动和维持汽车用电系统的正常运转。铅酸蓄电池的

缺点是比能量低、笨重。

废旧电池中常含有重金属、酸和碱等物质，如果随意

丢弃，会对生态环境和人体健康造成危害。因此，应当重

视废旧电池的回收利用，这样既可以减少环境污染，又可

以节约资源。

随着信息技术的发展，移动通信、物流、交通等领域

对电池的需求迅速增长。小型化、供电方便、工作寿命长、

不需要维护的电池，如镍氢电池、锂离子电池等一系列新

型蓄电池受到人们的青睐。

蓄电池 accumulator

图4-4 铅酸蓄电池的构造示意图

ሪᆵᦻ

1C02὆൤ౝ὇
1C὆᠇ౝ὇

锂离子电池具有质量小、体积小、储存

和输出能量大等特点，是多种便携式电子设

备（如智能手机、笔记本电脑等）和交通工具

（如电动汽车、电动自行车等）的常用电池。

一种锂离子电池，其负极材料为嵌锂石

墨，正极材料为LiCoO2（钴酸锂），电解质溶

液为LiPF6（六氟磷酸锂）的碳酸酯溶液（无

水）。该电池放电时的反应原理可表示如下。

资料卡片

锂离子电池

氧化还原反应的本质：
电对之间存在电势差，电子由低电势流向高电势。

氧化还原电对的电极电势(位)越高，
其氧化态的氧化能力越强；氧化还原
电对的电极电势(位)越低，其还原态
的还原能力越强。作为一种氧化剂，
它可以氧化电位较它为低的还原剂；
作为一种还原剂，它可以还原电位较
它为高的氧化剂。由此可见，根据有
关电对的电极电位，可以判断氧化还
原进行的方向。

标准电极电势(位)是指参与电极反
应的物质都处于标准状态，即离
子或分子的活度等于1mol/L或活
度比率为1时的电极电位。此时的
电极电位，它的数值时相对于标
准氢电极(φοH+/H2=0)而确定
的。

Nernst方程：φ=φθ + 
RT
nF ln

aO
aR

φ-O/R电对的电极电位，aO表示氧化态活度，aR表示还原态活度
φθ-O/R电对的标准电极电位 P=101kPa c=1mol/L
R为气体常数等于8.314J/K mol，F为法拉第常数等于96500C/mol
T为热力学温度，n为半反应中电子得失数
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3. 燃料电池

燃料电池是一种连续地将燃料和氧化剂的化学能直接

转化为电能的化学电源。

一般化学电源的活性物质储存在电池内部，所以限制

了电池的容量。而燃料电池则不同，它在工作时，燃料和

氧化剂连续地由外部供给并在电极上进行反应，生成物不

断地被排出，于是就可以连续不断地提供电能（如图4-6）。

燃料电池 fuel cell

思考与讨论

我们知道电解水可以得到氢气和氧气，这是由电能直接转化为化学能的过程。

按照能量转化与守恒的观点推测，氢气与氧气反应由化学能转化为电能的过程也可

能实现。这一过程到底能否实现呢？是怎样发生的呢？

H2O

H2

O2

྇நႃ෉Ԧऄയ

负极：LixCy-xe- = xLi++Cy

正极：Li1-xCoO2+xLi++xe-=LiCoO2 

总反应可表示为：

 LixCy+Li1-xCoO2=LiCoO2+Cy

放电时，锂离子由石墨中脱嵌移向正

极，嵌入钴酸锂晶体中；充电时，锂离子从

钴酸锂晶体中脱嵌，由正极回到负极，嵌入

石墨中。这样在放电、充电时，锂离子往返

于电池的正极、负极之间，完成化学能与电

能的相互转化。

锂离子电池还可用于大型储能电站（如

图 4-5），当它正式并网投入运营后，在用电

低谷时充电，在用电高峰时放电，可以实现对

电能的灵活调节和精确控制。

图4-5 锂离子电池储能电站

图4-6 车用燃料电池示意图
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燃料电池的种类很多。现以氢氧燃料电池为例

来说明其工作原理。

氢氧燃料电池以氢气为燃料，氧气为氧化剂，

铂作电极材料，电解质溶液可以是酸性的，也可以

是碱性的。如图4-7所示的氢氧燃料电池的电解质溶

液为酸性，在负极室通入H2，H2在Pt催化下分解为

H，H失去电子成为H+进入电解质溶液，H+可以穿

过质子交换膜进入正极室。在正极室通入O2，经过

Pt 催化，O2 得到电子生成 H2O。电极反应可表示

如下。

᠇ౝὉH2 - 2e- = 2H+

൤ౝὉ 1
2

O2 + 2H+ + 2e-=H2O

঴ԦऄὉ H2 + 1
2

O2 =H2O

燃料电池具有广阔的发展前景。除了氢气，烃、肼、

甲醇、氨、煤气等液体或气体均可作燃料电池的燃料。燃

料电池将化学能转化为电能的转化率超过80％，远高于转

化率仅30％多的火力发电，大大提高了能源的利用率。由

于燃料电池可组合成燃料电池发电站，所以它不仅有巨大

的经济优势，而且还可以做到污染物的少排放甚至零排放，

被誉为“绿色发电站”。

图4-7 氢氧燃料电池工作原理示意图

ߕ᠏
̔૱ᒛ

൤ౝࠉ᠇ౝࠉ

ႃᝍ᠏
໅๯

e-

Pt Pt
+_ O2H2

A

1789 年， 意 大 利 生 理 学 家 伽 法 尼

（L. Galvani，1737—1798）在一次解剖青蛙

时，把铜钩钩着的青蛙腿挂在阳台的铁栏杆

上，偶然发现蛙腿每次接触铁栏杆就会抽搐一

次。经过研究，伽法尼认为这种肌肉收缩作用

是“动物电”引起的。

伽法尼的同事——意大利物理学家伏打

（A. Volta，1745—1827）一开始相信这种解

释，还亲自体验了这一过程。他将放在舌尖上

的锡箔与一枚银币接触，感觉到满口酸味。由

此他猜想：肌肉收缩不一定是由动物电引起

的，很可能是受到了电刺激产生的。为了证明

自己的猜想，伏打在1792~1796年多次重复了

伽法尼的实验，发现只要两种不同的金属接

触，中间隔着湿的硬纸、皮革或其他海绵状物

品，不管有没有接触蛙腿都会起电，从而证明

历史上第一个化学电源

科学史话

以甲烷燃料电池为例来分析在不同的环境下电极反
应式的书写方法:
(1)酸性条件
燃料电池总反应式:CH +2O ===CO +2H O　①
燃料电池正极反应式:O +4H⁻+4e⁻===2H O　②
①-②×2,得燃料电池负极反应式为 
CH -8e⁻+2H O===CO +8H⁺ 。 
(2)碱性条件
燃料电池总反应
式:CH +2O +2NaOH===Na CO +3H O　①
燃料电池正极反应式:O +2H O+4e⁻===4OH⁻　②
①-②×2,得燃料电池负极反应式为 
CH +10OH⁻-8e-===CO ⁻+7H O 。 
(3)固体电解质(高温下能传导O ⁻)
燃料电池总反应式:CH +2O ===CO +2H O　①
燃料电池正极反应式:O +4e⁻===2O ⁻　②
①-②×2,得燃料电池负极反应式为 
CH +4O ⁻-8e⁻===CO +2H O 。 
(4)熔融碳酸盐(如熔融K CO )环境下
电池总反应式:CH +2O ===CO +2H O　①
正极电极反应式:O2+2CO +4e⁻===2CO ⁻　②
①-②×2,得燃料电池负极反应式为 
CH +4CO ⁻-8e⁻===5CO +2H O 。 
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图4-8 伏打电堆示意图

图中各数字分别表示：1. 铜片；

2. 锌片；3. 湿布片；4. 金属片。

1
2

4

3
1
2

1
2

1
2

1
2

1
2

3

3

3

3

1. 为了验证a、b、c三种金属的活动性顺序进行如下实验：①将金属片a、b插入稀硫酸中，用导线将

它们与电流表相连，发现a是负极；②用金属片b、c替换a、b后重复上述实验，发现c是正极。则

a、b、c三种金属的活动性由强到弱的顺序为                         。

2. 根据化学反应设计原电池（选用相同的盐桥）时，下列各项中合理的是（　　）。

选项 A B C D

正极（金属 /电解质溶液） Zn/ZnSO4溶液 Fe/FeCl2溶液 Zn/H2SO4（稀） Fe/ZnSO4溶液

负极（金属 /电解质溶液） Fe/H2SO4（稀） Zn/ZnSO4溶液 Fe/FeCl2溶液 Zn/FeCl2溶液

3. 碱性锌锰电池的总反应为：Zn + 2MnO2 + 2H2O = 2MnO(OH) + Zn(OH)2。下列关于该电池的说法中

正确的是（　　）。

      A. Zn为负极，MnO2为正极

      B. 工作时KOH没有发挥作用

      C. 工作时电子由MnO2经外电路流向Zn

      D. Zn发生还原反应，MnO2发生氧化反应

练习与应用

伽法尼实验中的青蛙腿只是一种非常灵敏的验

电器。

为了进一步证明起电与青蛙等动物无关，

伏打设计了一种能检验电量的验电器。用多种

金属反复进行实验，他发现起电序列为：锌、

铅、锡、铁、铜、银和金。此序列中任意两

种金属接触，位于序列前面的带负电，后面

的带正电，这也是较早提出的金属活动性顺

序。1799年，伏打研制了能维持一定电流的

电堆（如图4-8）。这种电堆能为科研、生产提

供稳恒电源，使电能成为人们认识、改造自然

的锐利武器。例如，1807年英国化学家戴维

（S. H. Davy，1778—1829）利用伏打电堆电解

制得钾和钠，后来又陆续制得了镁、钙、锶、

钡等。伏打电堆的发明，促进了新元素的发

现、研究及电学的进一步发展，也为电化学的

创建开辟了道路。

a＞b＞c

B

A
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4. 贮备电池具有下列特点：日常将电池的一种组成部分（如电解质溶液）与其他部分隔离备用；使用

时电池可迅速被激活并提供足量电能。贮备电池主要用于应急救援和武器系统等。 Mg-AgCl电池

是一种可被海水激活的贮备电池。下列叙述中错误的是（  ）。

      A. 负极反应为 Mg-2e-=Mg2+

      B. 正极反应为Ag++ e-=Ag

      C. 电池放电时Cl-由正极向负极迁移

      D. 负极会发生副反应：Mg + 2H2O=Mg(OH)2 + H2↑

5. 根据甲醇在酸性电解质溶液中与氧气生成二氧化碳和水的反应，设计一种燃料电池。该燃料电池工

作时，负极上发生的反应为（  ）。

      A. CH3OH + O2-2e-=H2O + CO2 + 2H+ 

      B. O2 + 4H+ + 4e-=2H2O

      C. CH3OH-6e- + H2O=CO2↑+ 6H+ 

      D. 4OH-- 4e-=O2↑+ 2H2O 

6. 普通锌锰电池（如右图）和碱性锌锰电池是生活中用量很大的两种干电池。普通锌锰电池放电时发

生的主要反应为：

      Zn + 2NH4Cl + 2MnO2 = Zn(NH3)2Cl2 + 2MnO(OH)

      （1）请写出普通锌锰电池中的负极材料、电解质的主要成分，以及正极发

生的主要反应。

      （2）与普通锌锰电池相比，请指出碱性锌锰电池的优点，并说明理由。

7. 查阅资料，了解氢氧燃料电池、生物燃料电池等的特点及应用前景。

普通锌锰电池构造示意图

ᆃೢܛ
MnO2ዺ

NH4Clዺ
ᩥኔ

B

C

锌 NH Cl MnO +NH ⁺+e⁻ === MnO(OH)+NH ↑

碱性电池不易发生电解质的泄漏，因为消耗的负极改装
在电池内部；碱性电池的使用寿命较长，因为金属材料
在碱性电解质中比在酸性电解质中的稳定性高。

　　“浓差电池”的分析方法。浓差电池是利用物质的浓度
差产生电势的一种装置。两侧半电池中的特定物质有浓度
差,离子均是由“高浓度”移向“低浓度”,阴离子移向负极区域,
阳离子移向正极区域,判断电池的正、负极是解题的关键。
例：某化学小组将两个完全相同的铜片分别放入体积相
同、浓度不同的CuSO 溶液中形成浓差电池,并以该电池为
电源,以石墨为电极,将NH 转化为高纯H ,装置如图所示。下
列说法错误的是(C)
A.Cu(1)极的电势高于Cu(2)极的
B.SO 、OH⁻分别通过阴离子交换膜Ⅰ、Ⅱ向左移动
C.当电解停止时,理论上Cu(2)极与Cu(1)极质量相差64 g
D.该装置理论上可制得1 mol H
解析　由题意知,右池为电解NH 生成H 的装置,左池为浓差电池,即原电池,右池电极M区NH 失电子
被氧化为N ,故电极M为阳极,则N为阴极,左侧Cu(1)为正极,电极反应式为Cu2++2e-===Cu,Cu(2)为负
极,电极反应式为Cu-2e⁻===Cu ⁺,原电池中,正极电势高于负极电势,则Cu(1)极的电势高于Cu(2)极的,A
项正确;左池中S由乙室移向甲室,右池中阴离子移向阳极,则OH⁻由丁室移向丙室,即SO 、OH⁻分别通
过阴离子交换膜Ⅰ、Ⅱ向左移动,B项正确;当甲室和乙室浓度相等时停止放电,设阴离子交换膜Ⅰ两
侧铜离子浓度变化量为x mol·L-1,则0.5+x=2.5-x,解得x=1,即当电解停止时,理论上Cu(1)极上析出1 
mol Cu,Cu(2)极上溶解1 mol Cu,Cu(2)极与Cu(1)极质量相差2 mol×64 g·mol-1=128 g,C项错误。
由上述分析可知,当电解停止时,电路中转移2 mol电子,由N极的电极反应式2H O+2e⁻===H ↑+2OH⁻
可知,该装置理论上可制得1 mol H ,D项正确。

根据Nernst方程，Cu(1)氧化态
浓度高，φ高为正极。
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第二节
电解池

原电池是把化学能直接转化为电能的装置，电解池则

是把电能直接转化为化学能的装置。例如，在通电条件下

水分解生成氧气和氢气。将电能转化为化学能在生活、生

产和科学研究中具有重要意义。

一、电㼐原理

 【实验4-2】  

在 U 形管中注入质量分数为 25% 的 CuCl2 溶液，插入

两根石墨棒作电极（如图 4-9）。把湿润的碘化钾淀粉试纸

放在与直流电源正极相连的石墨棒附近。接通直流电源，

观察U形管内的现象和试纸颜色的变化。

通电后不久可以看到，与直流电源负极相连的石墨棒

上逐渐覆盖一层红色的铜，与直流电源正极相连的石墨棒

上有气泡产生，湿润的碘化钾淀粉试纸变成蓝色。根据气

体的刺激性气味和试纸变色情况，可以推测产生的是氯

气。实验表明，CuCl2溶液在通电条件下生成了Cu和Cl2。

这是怎样发生的呢？

在水溶液中，CuCl2电离生成了Cu2+和Cl- ：

CuCl2=Cu2++ 2Cl-

通电前，Cu2+和Cl-在溶液中作自由运动（如图4-10 Ⅰ）。

通电时，这些自由运动的离子改作定向运动，即阴

离子（Cl-）向阳极① （与直流电源的正极相连）迁移，

图4-9 氯化铜溶液的电解

              装置示意图

  ① 电化学中规定：发生氧化反应的为阳极，发生还原反应的为阴极。

᫻ౝ

ၷੇCu

A

Cu2� Cl�
Cl�

ၷੇCl2

Ὃ Ὁ

᫺ౝ

离子放电顺序及电解产物的判断
(1)阳极产物判断:首先看电极,如果是活性电极,电极材料失电子,电极被溶解;如果是惰性电极,则要看溶液中阴
离子的还原性。此时根据阴离子放电顺序加以判断。
阴离子的放电顺序为 S ⁻>HSO ⁻＞I⁻>Br⁻>Cl⁻>OH⁻>高价含氧酸根>F⁻ 。 
(2)阴极产物的判断:直接根据阳离子的放电顺序判断,常见金属阳离子的放电顺序是 
Ag⁺>Hg ⁺>Fe ⁺>Cu ⁺>H⁺>Pb ⁺>Sn ⁺>Fe ⁺>Zn ⁺>H⁺(水)＞Al ⁺>Mg ⁺>Na⁺>Ca ⁺>K⁺。 
微提醒　(1)分析电解池问题的一般程序为找电源(或现象)→判两极→写电极反应式→得总反应式。
①连电源正极的为阳极,阳极上发生氧化反应;连电源负极的为阴极,阴极上发生还原反应,两电极反应式之和
即为电池总反应式。
②电极材料:惰性电极指Pt、Au、石墨、高硅铸铁;活性电极指除Pt、Au、石墨、高硅铸铁外的金属材料。
(2)①同一原电池的正、负极的电极反应中得、失电子数相等。
②同一电解池的阴极、阳极电极反应中得、失电子数相等。
③串联电路中的各个电极反应得、失电子数相等。

使用惰性电极电解的几种类型

惰性电极电解CuSO 溶液，若电解时间足够长，阴极有
H 产生，也可加入Cu(OH) 或Cu (OH) CO 复原。

惰性电极电解水：
阳极：2H O-4e⁻===4H⁺+O ↑(放氧生酸)
阴极：2H O+2e⁻===H ↑+2OH⁻(放氢生碱)

惰性电极常见电解产物：
阳极：X 、O
阴极：Ag、Cu、H
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阳离子（Cu2+）向阴极（与直流电源的负极相连）迁移

（如图4-10Ⅱ）。在阳极上Cl-失去电子发生氧化反应，在

阴极上Cu2+得到电子发生还原反应，这个过程叫做放电①。

᫺ౝὉ2Cl-- 2e-=Cl2↑ ἷතӑԦऄἸ

᫻ౝὉ Cu2++ 2e-=CuἷᤇԔԦऄἸ

总反应就是阴极、阳极两个电极反应的总和：

Cu2++2Cl- 
电解
= Cu + Cl2↑

这种使电流通过电解质溶液（或熔融电解质）而在阳

极、阴极引起氧化还原反应的过程叫做ႃᝍ。将电能转化

为化学能的装置叫做电解池（也称电解槽）。上述过程可

以看作外接电源提供的电能，借助电解池将还原剂（如

Cl-）的电子转移给了氧化剂（如Cu2+）。

图4-10 通电前后氯化铜溶液中离子移动示意图

请结合图 4-10 Ⅱ绘制反映电解池工作原理的示意图，并与同学交流。示意图要

求包括以下内容：

（1）注明电解池的组成；

（2）标明氧化反应和还原反应发生的区域；

（3）标明电子的运动方向和阴离子、阳离子的迁移方向。

思考与讨论

电解 electrolysis

电解池 electrolytic cell

  ① 在该实验条件下，由水发生微弱电离产生的少量H+和OH-并没有参与电极反应。

Cu2+ Cl-

Cl-Cl-

Cl-Cl-

Cl-

Cu2+
Cu2+

Cu2+

Cl-

Cl-
Cl-

Cl-

Cl-

Cl-

Cu2+
Cu2+

+-

᫻ౝ ᫺ౝ

Ĉ ᤰႃҒ ĉ ᤰႃ௑

Cu2+ Cl-

Cl-Cl-

Cl-Cl-

Cl-

Cu2+
Cu2+

Cu2+

Cl-

Cl-
Cl-

Cl-

Cl-

Cl-

Cu2+
Cu2+

+-

᫻ౝ ᫺ౝ

Ĉ ᤰႃҒ ĉ ᤰႃ௑
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图4-11 氯碱工业产品及其应用

电化学过程的系统思想与方法

由相互联系、相互作用的若干部分组成并具有一定功能的整体称为系统。作为事

物的一种普遍存在形式，系统无处不在。例如，原电池、电解池各自都可以看作一个

系统。基于系统思想的研究方法，注重分析与综合、局部与整体、结构与功能、系统

与环境等方面的相互联系和作用。例如，在比较原电池和电解池的异同时，可以认识

到：作为一个系统，原电池和电解池的装置构成是基本相同的；工作时，它们都涉及

电极上发生的氧化还原反应及电解质溶液中阴、阳离子的定向迁移；不同之处在于，

原电池是系统发生化学反应对环境做电功，电解池则是环境对系统做电功并使其发生

化学反应；等等。学会运用系统思想与方法，会对你今后的学习带来启发和帮助。

方法导引

ι、电㼐原理的Ꮑ⩕

电解原理具有广泛的应用。

1. 电解饱和食盐水

烧碱、氯气都是重要的化工原料。习惯

上把电解饱和食盐水的工业生产叫做氯碱工

业（如图4-11）。

电解饱和食盐水与电解CuCl2 溶液的

原理相似。通电前，食盐水中NaCl和H2O

发生电离，在溶液中存在着Na+、Cl-、H+、

OH-4种自由移动的离子。通电时，这些离子

改作定向运动。在阳极，Cl-比OH-容易失去

电子，Cl-被氧化生成氯气；在阴极，H+比

Na+容易得到电子，H+被还原生成氢气。

᫺ౝὉ2Cl-- 2e- = Cl2ğ

᫻ౝὉ2H2O + 2e- = H2ğ+ 2OH-

঴ԦऄὉ 

2Cl-+ 2H2O
电解Cl2ğ+ H2ğ+ 2OH-

“84”消毒液是环境消毒液之一。某学生想制作一种家用
环保型消毒液发生器，用石墨作电极电解饱和食盐水，
通电时，为使Cl 被完全吸收制得有较强杀菌能力的消
毒液，设计了如图所示的装置。c、d都为石墨电极。
(1)a为电源的负极，c为电解池的阳极。
(2)d电极的电极反应式：2H O+2e⁻===H ↑+2OH⁻，电解产
生消毒液的总化学方程式为NaCl+H O===NaClO+H ↑。 电解



第二节 电解池 107

工业生产中，这个反应在离子交换膜电解槽中进行。

离子交换膜电解槽是由多个单元槽组成的。图4-12所示是

一台离子交换膜电解槽（包括16个单元槽），图4-13是一个

单元槽的电解原理示意图。

2. 电镀

电镀是一种利用电解原理在某些金属表面镀上一薄层

其他金属或合金的加工工艺。电镀的主要目的是使金属增

强抗腐蚀能力，增加表面硬度和美观。镀层金属通常是一

些在空气或溶液中不易发生变化的金属（如铬、镍、银）

和合金（如黄铜）。

电镀时，通常把待镀的金属制品一端作阴极，把镀层

金属一端作阳极，用含有镀层金属离子的溶液作电镀液。

在直流电的作用下，镀件表面覆盖上一层均匀、光洁而致

密的镀层。

电解原理也应用于金属的电解精炼。电解精炼过程与

电镀过程相似。例如，火法炼铜得到的铜必须经过电解精炼

才能用于电器制造等。电解精炼时，以待精炼的铜作阳极，

以纯铜作阴极，用硫酸铜溶液作电解质溶液。这时，阳极上

Cu 变成Cu2+而溶解，其中含有的一些杂质则沉积在电解槽

电镀 electroplating

图4-14 电镀制品

图4-13 离子交换膜法电解饱和食盐水原理示意图图4-12 离子交换膜电解槽

Cl2

Cl-

H2

H+

Na+

OH-

NaOH
溶液

精制饱和
NaCl溶液

H2O（含少量NaOH）

淡盐水

离子交换膜

用惰性电极电解MgCl 溶液。
阳极反应式: 2Cl⁻-2e⁻===Cl ↑; 
阴极反应式: Mg ⁺+2H O+2e⁻ 
===Mg(OH) ↓+H ↑; 
总反应离子方程式: 
Mg ⁺+2Cl⁻+2H O===Mg(OH) ↓+Cl ↑+H ↑。

阳离子交换膜：
①只允许阳离子通过,能阻止阴离子和气体通过
②将电解槽隔成阳极室和阴极室

电解

电镀池的构成(在铁制钥匙上面镀铜)：
阳极材料：镀层金属Cu，电极反应：Cu-2e⁻===Cu ⁺；
阴极材料：镀件铁制钥匙，电极反应：Cu ⁺+2e⁻===Cu。
电解质溶液：Cu ⁺浓度保持不变。
总反应：Cu(阳)===Cu(阴)电解

电解精炼(粗铜含锌、银、金等杂质)
阳极材料：粗铜，电极反应：
Zn-2e⁻===Zn ⁺、Cu-2e⁻===Cu ⁺；
阴极材料：纯铜，电极反应：
Cu ⁺+2e⁻===Cu；
电解质溶液：Cu ⁺浓度减小，金、
银等金属沉积形成阳极泥。
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底部形成阳极泥，阳极泥可作为提炼金、银等的重要原料。

阴极上Cu2+变成Cu析出，得到含铜量为99.95％ ~ 99.98％

的电解铜。

3. 电冶金

金属冶炼就是使矿石中的金属离子获得电子变成金属

单质的过程：Mn++ ne- = M。由于电解法可将通常极难被

还原的活泼金属从它们的化合物中还原出来，所以是冶炼

钠、钙、镁、铝等活泼金属的一种重要方法。例如，电解

熔融氯化钠可以得到钠（如图4-16）。NaCl在高温下熔融并

发生电离： NaCl = Na++ Cl-，通直流电后发生以下反应。

᫺ౝὉ2Cl- - 2e- = Cl2ğ

᫻ౝὉNa+ + e-=  Na 

঴ԦऄὉ 2NaCl(ཽᚸ )电解2Na + Cl2ğ

图4-16 电解熔融氯化钠装置示意图（阴极环绕在阳极外面，两极

之间用隔膜隔开。在阴极区得到液态钠，在阳极区得到氯气）

电冶金 electrometallurgy

图4-15 电解精炼铜车间

Cl2出口

Cl2
（气态）

NaCl（熔融）
Na（液态）

NaCl进口

Na出口

阳极
阴极 阴极

工业上一般不采用电解熔融氯化物的方法
来制备金属钾，这是因为金属钾极易溶于
熔融氯化物中，以致很难分离出来。且在
操作温度下钾易汽化，存在安全隐患(如
形成超氧化钾引发爆炸)。

电冶金
利用电解熔融盐(或氧化物)的方法来冶炼
活泼金属Na、Mg、Al等。
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电解与元素的发现

电有机合成

伏打电池的发明，引起了化学家利用

电解方法研究元素的兴趣。由电解法分离

的元素及利用新分离出的元素提纯的其他

元素如下表。

许多有机化学反应包含电子的转移，

使这些反应在电解池中进行时称为电有

机合成。例如，制造尼龙 -66 的原料己二腈

［NC(CH2)4CN］用量很大，传统上以乙炔和

甲醛为原料经过很长路线才能合成己二腈。

如改用电合成法，则先以丙烯为原料制备丙

烯腈（CH2=CHCN），再用丙烯腈电合成己二

腈。电合成己二腈的反应如下。

阳极： H2O-2e-= 
1
2 O2↑+2H+

阴极： 2CH2=CHCN+2H++2e- = NC(CH2)4CN

总反应：

2CH2=CHCN+H2O 
电解
= NC(CH2)4CN+ 1

2 O2 ↑

与其他有机合成相比，电有机合成具有

反应条件温和、反应试剂纯净和生产效率高

等优点。

资料卡片

资料卡片

1807年  戴维电解熔融碳酸钾制得钾；电解熔融碳酸钠制得钠

1808年  戴维电解一种碱土金属氧化物与汞的混合物，得到汞齐后再蒸去汞，分别制得镁、钙、锶、钡

1808年  戴维等用钾还原无水硼酸制得单质硼

1823年  瑞典的贝采里乌斯（J. J. Berzelius，1779—1848）用钾还原四氟化硅得到单质硅

1825年  丹麦的奥斯特（H. C. Oersted，1777—1851）用钾汞齐还原无水氯化铝得到铝

1886年
 法国的莫瓦桑（H. Moissan，1852—1907）在无水HF中电解KHF2制得单质氟，获得1906年

诺贝尔化学奖

我国科学家设计了一种双位点PbCu电催化剂，用H C O 和NH OH电化学催化合成甘氨酸，原理
如图，双极膜中H O解离的H⁺和OH⁻在电场作用下向两极迁移。已知在KOH溶液中，甲醛转化为
HOCH O⁻，存在平衡HOCH O⁻+OH⁻===[OCH O] ⁻+H O。Cu电极上发生的电子转移反应为
[OCH O] ⁻-e⁻===HCOO⁻+H·。下列说法错误的是(　B　)
A.电解一段时间后阳极区c(OH⁻)减小
B.理论上生成1 mol H N⁺CH COOH双极膜中有4 mol H O解离
C.阳极总反应式为2HCHO+4OH⁻-2e⁻===2HCOO⁻+H ↑+2H O
D.阴极区存在反应H C O +2H⁺+2e⁻===OHCCOOH+H O

+-

阴极：H C O +HO-N⁺H +6e⁻+6H⁺===HOOC-CH2N⁺H +3H O -3O～+6e⁻

6

-O～+2e⁻

阳极：[OCH O] ⁻-e⁻===HCOO⁻+H·，HCHO-2e⁻+3OH⁻===HCOO⁻+2H O 
HCOOH +O～-2e⁻H⁺+e⁻===1/2H ↑

阳极总反应：HCHO+2OH⁻-e⁻===HCOO⁻+1/2H ↑+H O
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1. 写出下列电极反应和总反应（以石墨为电极）。

     （1）电解熔融氯化钙：阳极反应为                                     ；阴极反应为                                     ；总反

应为                                     。

     （2）电解稀的氢氧化钠溶液：阳极反应为                                      ；阴极反应为                                     ；

总反应为                                     。

2. 从原理上分析，电解精炼铜与电镀铜有何相似之处？写出电解精炼铜的电极反应。

3. 若要在铁制品表面镀镍，电镀液用硫酸镍溶液，则镍应与电源的               极相连，铁制品应与电源

的                    极相连。阴极和阳极上的电极反应分别为                                   、                                    。

电镀过程中硫酸镍溶液中溶质的浓度会                         （填“增大”“减小”或“不变”）。

4. 下列有关电解的叙述中错误的是（  ）。

     A. 与电源正极相连的是阳极

 B. 与电源负极相连的是阴极

     C. 在阴极上发生氧化反应

 D. 阴离子向阳极方向迁移

5. 利用电解法可将含有Fe、Zn、Ag、Pt等杂质的粗铜提纯。下列叙述中正确的是（  ）。

     A. 电解时以精铜作阳极

     B. 电解时阴极上发生的反应为Cu2+ + 2e-=Cu

     C. 粗铜连接电源的负极，其电极反应为 Cu2+ + 2e-=Cu

     D. 电解后，电解槽底部会形成含有少量Ag、Pt等金属的阳极泥

6. 用电解法处理酸性含铬废水（主要含有Cr2O7
2-）时，以铁板作阴、阳极，处理过程中发生反应：

Cr2O7
2-+ 6Fe2++14H+=2Cr3++ 6Fe3++7H2O，最后 Cr3+ 以 Cr(OH)3 形式除去。下列说法中错误的是

（  ）。

     A. 阳极反应为Fe-2e-=Fe2+

     B. 电解过程中废水的pH不发生变化

     C. 电解过程中有Fe(OH)3沉淀生成

     D. 电路中每转移12 mol电子，最多有1 mol Cr2O7
2-被还原

7. 根据电解原理，写出铅酸蓄电池充电时的电极反应和总反应。

8. 电解足量的饱和食盐水时，从阴极析出1.12 L氢气（标准状况），则从阳极析出什么气体？该气体

的体积（标准状况）是多少？

9. 用铂作电极电解某金属氯化物（MCl2）的溶液，当收集到 1.12 L氯气时（标准状况），阴极增重

3.2 g。试计算：

     （1）电路中通过的电子的物质的量；

     （2）金属M的相对原子质量。

练习与应用

2Cl⁻-2e⁻===Cl ↑ Ca ⁺+2e⁻===Ca
CaCl ===Ca+Cl ↑电解

4OH⁻-4e⁻===2H O+O ↑ 4H⁺+4e⁻===2H ↑

2H O===2H ↑+O ↑电解

正
负 Ni ⁺+2e⁻===Ni Ni-2e⁻===Ni ⁺

不变
C

BD

B
7.阳极反应：PbSO +2H O-2e⁻===PbO +SO ⁻+4H⁺
  阴极反应：PbSO +2e⁻===Pb+SO ⁻
总反应：2PbSO +2H O===Pb+PbO +2H SO

Cl   阳极上析出的气体在标准状况下的体积为1.12L

电路中通过的电子的物质的量为0.1mol
64
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第三节
金属的腐蚀与防护

在日常生活中，我们经常见到钢铁制品生锈，铜制品

长出铜绿，这就是金属腐蚀的现象（如图4-17、图4-18）。

金属腐蚀的现象普遍存在，常常是自发进行的。金属

被腐蚀后，在外形、色泽及机械性能等方面就会发生变化，

从而使机器设备、仪器、仪表的精度和灵敏度降低，直至

报废。金属腐蚀还会使桥梁、建筑物的金属构架强度降低

而造成坍塌，会使地下金属管道发生泄漏、轮船船体损坏

等。因此，了解金属腐蚀的原因，并采取有效措施防止金

属腐蚀具有重要意义。

一、䛾ᆋ的㙽㮭

金属腐蚀是金属或合金与周围的气体或液体发生氧化

还原反应而引起损耗的现象。由于与金属接触的气体或液

体不同，发生腐蚀的情况也不同，一般可分为化学腐蚀和

电化学腐蚀。

金属与其表面接触的一些物质（如O2、Cl2、SO2 等）

直接反应而引起的腐蚀叫做化学腐蚀。例如，铁与氯气直

接反应而腐蚀，输油、输气的钢管被原油、天然气中的含

硫化合物腐蚀等。温度对化学腐蚀的影响很大。例如，钢

材在高温下容易被氧化，表面生成由FeO、Fe2O3、Fe3O4

组成的一层氧化物。

当不纯的金属与电解质溶液接触时会发生原电池反应，

比较活泼的金属发生氧化反应而被腐蚀，这种腐蚀叫做电

化学腐蚀。钢铁制品在潮湿空气中的锈蚀就是电化学腐蚀

的典型例子。在潮湿的空气中，钢铁制品表面会形成一薄

图4-17 生锈的铁索

图4-18 生锈的铜像

化学腐蚀 

chemical corrosion

电化学腐蚀

electrochemical corrosion

金属的腐蚀：
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层水膜，空气中的CO2、SO2、H2S等物质溶解在其中形成

电解质溶液，并与钢铁制品中的铁和少量单质碳构成原电

池。由于条件不同，钢铁腐蚀可分为析氢腐蚀和吸氧腐蚀

两种类型。

在酸性环境中，由于在腐蚀过程中不断有H2放出，所

以叫做析氢腐蚀（如图4-19）。有关的反应如下。

᠇ౝὉFe - 2e- = Fe2+ 

൤ౝὉ 2H+ + 2e- = H2ğ

঴ԦऄὉ Fe + 2H+ = Fe2+ + H2ğ

如果钢铁表面吸附的水膜酸性很弱或呈中性，但溶有

一定量的氧气，此时就会发生吸氧腐蚀（如图4-20）。钢

铁等金属的腐蚀主要是吸氧腐蚀。有关的反应如下。

᠇ౝὉ Fe - 2e- = Fe2+ 

൤ౝὉ2H2O + O2 + 4e- = 4OH- 

঴ԦऄὉ2Fe + O2 + 2H2O = 2Fe(OH)2 

在空气中，Fe(OH)2进一步被氧化为Fe(OH)3，Fe(OH)3

失去部分水生成Fe2O3·xH2O，它是铁锈的主要成分。铁锈疏

松地覆盖在钢铁制品表面，不能阻止钢铁继续发生腐蚀。

实际上，金属腐蚀过程中电化学腐蚀和化学腐蚀往往

同时发生，但绝大多数属于电化学腐蚀。电化学腐蚀比化

学腐蚀的速率也大得多。

 【实验4-3】   

（1）将经过酸洗除锈的铁钉用饱和食盐水浸泡一下，

放入图 4-21 所示的具支试管中。几分钟后，观察导管中水

柱的变化，解释引起这种变化的原因。

（2）取两支试管，分别放入两颗锌粒和等体积、等浓

度的稀盐酸，观察现象。然后，向其中一支试管中滴加1~2 

滴硫酸铜溶液，再观察现象。解释产生不同现象的原因。

ι、䛾ᆋ的䭟៑

金属的防护主要是从金属、与金属接触的物质及两者

反应的条件等方面来考虑的。

图4-20 钢铁的吸氧腐蚀示意图

图4-19 钢铁的析氢腐蚀示意图

图4-21 铁钉的吸氧腐蚀实验
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Cu的金属活动性低于氢，无法在酸性环
境中置换出氢气，只能发生吸氧腐蚀。

Cu不能发生析氢腐蚀

吸氧腐蚀与析氢腐蚀的比较：

注意事项：
(1)为使实验在短时间内更容易观察到实验现象,可以增加
铁钉的数量。
(2)必须保证实验装置密封性良好。
(3)经过酸洗除锈的铁钉,必须先用清水洗净,除去表面的酸,
然后用饱和食盐水浸泡一下,才可放入具支试管中。
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图4-22 不锈钢餐具

1. 改变金属材料的组成

在金属中添加其他金属或非金属可以制成性能优异的

合金。例如，把铬、镍等加入普通钢中制成不锈钢产品

（如图4-22）；钛合金不仅具有优异的抗腐蚀性，还具有良

好的生物相容性。

2. 在金属表面覆盖保护层

在金属表面覆盖致密的保护层，将金属制品与周围物

质隔开是一种普遍采用的防护方法。例如，在钢铁制品的

表面喷涂油漆、矿物性油脂或覆盖搪瓷、塑料等（如图

4-23）；用电镀等方法在钢铁表面镀上一层锌、锡、铬、镍

等金属；用化学方法在钢铁部件表面进行发蓝处理（生成

一层致密的四氧化三铁薄膜）；利用阳极氧化处理铝制品

的表面，使之形成致密的氧化膜而钝化；等等。另外，采

用离子注入、表面渗镀等方式在金属表面也可以形成稳定

的钝化膜。

3. 电化学保护法

人们认识到金属发生电化学腐蚀的原因是在金属表面

形成了原电池，这样就可以利用原电池原理来保护金属，

使它们不被腐蚀。

我们知道，金属在发生电化学腐蚀时，总是作为原电

池负极（阳极）的金属被腐蚀，作为正极（阴极）的金属

不被腐蚀。如果能使被保护的金属成为阴极，则该金属就

不易被腐蚀。要达到这个目的，通常可以采用下列两种阴

极保护法。

图4-23 在汽车表面涂漆

思考与讨论

常用的白铁皮是在薄钢板表面镀上一层锌，罐装

食品用的马口铁是在薄钢板表面镀上一层锡。若上述

两种钢铁制品的表面出现破损时，请分析并说明白铁

皮、马口铁的腐蚀情况。

用Al作阳极,电解H SO 溶液,铝材表
面形成氧化膜(不会无限增厚)。
阳极反应式: 
2Al-6e⁻+3H O===Al O +6H⁺; 
阴极反应式: 6H⁺+6e⁻===3H ↑; 
总反应离子方程式: 
2Al+3H O===Al O +3H ↑ 。 
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（1）牺牲阳极法

牺牲阳极法通常是在被保护的钢铁设备上（如锅炉的

内壁、船舶的外壳等）安装若干镁合金或锌块。镁、锌比

铁活泼，它们就成为原电池的负极，不断遭受腐蚀（需要

定期检查、更换），而作为正极的钢铁设备就被保护起来

（如图4-24、图4-25）。

图4-26 牺牲阳极法实验（1）

㏼䓴䚥ࡃ⮱
3% NaCl⏣⋟

Zn

A

Fe

㏼䓴䚥ࡃ⮱

ē

3%NaCl⏣⋟

Cu

V

Fe

图4-27 牺牲阳极法实验（2）

（a）

（b）

图4-25 牺牲船体上镶嵌的锌块，                

                避免船体遭受腐蚀

e-

e-

ᨂ᫒᫃
὆᫻ౝ὇ ᩥ౜

὆ླྰ᫺ౝ὇

๒ඵ

图4-24 牺牲阳极法示意图

【实验4-4】     

（1）以Fe作保护电极，Zn作辅助电极，以经过酸化的

3% NaCl 溶液作电解质溶液，按图 4-26 所示连接装置。观

察电流表指针的变化，以及烧杯中两个电极附近发生的现

象。过一段时间，用胶头滴管从Fe电极区域取少量溶液于

试管中，再向试管中滴入 2 滴 K3[Fe(CN)6]（铁氰化钾）溶

液，观察试管中溶液颜色的变化。

实验装置 电流表 阳极 阴极

现象

有关反应 ——

（2）将 1 g 琼脂加入 250 mL 烧杯中，再加入 50 mL 饱

和食盐水和 150 mL 水。搅拌、加热煮沸，使琼脂溶解。稍

冷后，趁热把琼脂溶液分别倒入两个培养皿中，各滴入5~6

滴酚酞溶液和K3[Fe(CN)6]溶液，混合均匀。取两个2~3 cm

长的铁钉，用砂纸擦光。如图4-27（a）所示，将裹有锌皮的

铁钉放入上述的一个培养皿中；如图 4-27（b）所示，将缠

有铜丝的铁钉放入另一个培养皿中。观察并解释实验现象。

原电池原理：被保护的金属作正
极，活泼性更强的金属作负极。

指针偏转 Zn溶解 有气泡产生，试管中
无特征蓝色沉淀生成

Zn-2e⁻===Zn ⁺ 2H⁺+2e⁻===H ↑实验结论：
a.Fe、Zn和经过酸化的NaCl溶液构成原电池;
b.该装置中铁未被腐蚀

a：Zn-2e⁻===Zn ⁺
2H O+O +4e⁻===4OH⁻

b：Fe-2e⁻===Fe ⁺
2H O+O +4e⁻===4OH⁻

实验结论：Fe、Zn和NaCl溶液构
成原电池,Zn被腐蚀,Fe被保护

实验结论：Fe、Cu和NaCl溶液构
成原电池,Fe被腐蚀,Cu被保护

不能将铁氰
化钾溶液直
接加入含铁
棒的溶液中
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Fe2+ 与K3[Fe(CN)6]溶液（黄色）反应生

成 KFe[Fe(CN)6] 沉淀（带有特征蓝色）。这

是检验溶液中Fe2+ 的常用方法。

资料卡片

图4-28 外加电流法示意图
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（2）外加电流法

外加电流法是把被保护的钢铁设备（如钢闸门）作为

阴极，用惰性电极作为辅助阳极，两者均放在电解质溶液

（如海水）里，外接直流电源（如图4-28）。通电后，调整

外加电压，强制电子流向被保护的钢铁设备，使钢铁表面

腐蚀电流降至零或接近零。在这个系统中，钢铁设备被迫

成为阴极而受到保护。

Fe2+的检验

牺牲阳极法和外加电流法都要采用辅助阳极，将被保护的金属作为阴极。在这

两种方法中，辅助阳极发生的电极反应类型是否相同？对于用作辅助阳极的金属的

化学性质各有什么要求？

思考与讨论

金属防护的方法还有很多。例如，可以根据不同的设

计条件选用不同的金属或非金属材料，也可以控制和改善

环境介质因素（如选用缓蚀剂）等。实际上，金属防护包

括生产设计、选材、防腐措施、施工、监测、管理和维护

等环节，需要进行综合评价和决策。

亚铁氰化钾(黄血盐):K [Fe(CN) ]
铁氰化钾(赤血盐):K [Fe(CN) ]

K⁺+Fe ⁺+[Fe(CN) ] ⁻ === KFe[Fe(CN) ]↓

在碱性溶液中,[Fe(CN) ] ⁻有强氧化性，在中性溶液中,K [Fe(CN) ]有
微弱的水解作用，因此配制赤血盐溶液时，最好现配现用

食盐中的抗结剂

K⁺+Fe ⁺+[Fe(CN) ] ⁻ === KFe[Fe(CN) ]↓

金属腐蚀快慢的判断方法
(1)在同一电解质溶液中，同一种金属
腐蚀由快到慢的顺序为电解池的阳极
>原电池的负极>化学腐蚀>原电池的
正极>电解池的阴极。
(2)同一种金属在不同介质中腐蚀由快
到慢的顺序为强电解质溶液>弱电解
质溶液>非电解质溶液。
(3)对同一种电解质溶液来说，电解质
溶液浓度越大，金属腐蚀越快。



116 第四章 化学反应与电能

暖贴的设计与制作

【研究目的】

市场上销售的一种暖贴是利用金属的电化学腐蚀原理制作的，它具有发热温和、放热时

间长、使用方便和安全等特点。通过收集资料、实验研究和动手制作，了解这种暖贴的发热

原理，培养分析和解决实际问题的能力。

【研究任务】

（1）资料收集。

①以“暖贴的制作”为关键词检索资料，了解制作暖贴的原料和方法。

②说明暖贴的发热原理，写出有关的反应，并分析影响其发热效果的因素。

③了解安全使用暖贴的方法和注意事项，以及用过以后对其内容物的处置方法。

（2）实验研究。

通过实验，研究影响暖贴发热效果的因素（如原料种类、用量和配比等）。

（3）制作暖贴。

根据资料收集和实验研究的结果，动手制作一个暖贴。

【结果与讨论】

（1）试用制作的暖贴并提出改进的建议。

（2）撰写研究报告，并与同学讨论。

研究与实践

116 第四章 化学反应与电能

材料阅读
材料一　主要成分：铁粉、水、活性炭、蛭石、吸水性树脂、食盐等。
使用方法：将暖贴的真空包装沿切口打开，揭去后面的衬纸，贴于内衣的外侧，用手铺平即可。可贴于
人体的肩部、腹部、背部、腰部、胃部及相关关节部位。
材料二　使用后的暖贴，打开后有红褐色粉末。
自制暖贴
实验原料：铁粉、活性炭粉、水、食盐、蛭石、吸水性树脂、无纺布、塑料袋、双面胶、真空包装机。
实验步骤：
(1)将铁粉、活性炭粉、水、食盐、蛭石(保温作用)倒入烧杯搅拌；
(2)加入吸水性树脂，使混合物呈糊状；
(3)将混合物装入无纺布袋，其中一面贴上双面胶；
(4)最后放入塑料袋，真空包装。
发热原理
利用原电池加快氧化还原反应速率，将化学能转化成热能，使用时将内袋露置在空气中发生反应的主要
化学方程式：
负极(铁粉)：Fe-2e⁻===Fe ⁺
正极(活性炭)：2H O+O +4e⁻===4OH⁻
总反应：2Fe+O +2H O===2Fe(OH) ；
4Fe(OH) +O +2H O===4Fe(OH) 。
Fe(OH) 在一定条件下发生脱水反应，生成红色的铁锈(主要成分为Fe O ·xH O)。
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1. 什么是金属的化学腐蚀？什么是金属的电化学腐蚀？举例说明金属腐蚀的危害。

2. 炒菜用的铸铁锅不用时会因腐蚀而出现红褐色锈斑。请填写下列空白。

     （1）这时铁锅的锈蚀主要是                   腐蚀。

     （2）铁锅锈蚀的电极反应为：负极                     ；正极                     。正、负极反应的产物会继续发

生反应，反应的离子方程式为                                                    。

3. 为了延长锅炉的使用寿命，常在其内壁焊上锌片。请简要说明这种做法所依据的原理。

4. 以下现象与电化学腐蚀无关的是（  ）。

     A. 生铁比纯铁容易生锈

     B. 银质物品久置表面变暗

     C. 铁质器件附有铜质配件，在接触处铁易生锈

     D. 黄铜（铜锌合金）制作的铜锣不易产生铜绿

5. 在下图所示装置的烧杯中均盛有0.1 mol/L H2SO4溶液，其中锌片最易被腐蚀的是（  ）。

6. 在下图所示装置的烧杯中均盛有海水，其中能保护铁不被腐蚀的是（  ）。

7. 海港、码头的钢制管桩会受到海水的长期侵袭，常用外加电流法对其进行保护（如下图所示，其中

高硅铸铁为惰性辅助阳极）。下列有关叙述中错误的是（　　）。

     A. 高硅铸铁是作为损耗阳极材料发挥作用的

     B. 通电后外电路的电子被强制流向钢制管桩

     C. 保护电流应该根据环境条件变化进行调整

     D. 通电后使钢制管桩表面的腐蚀电流接近零

练习与应用
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电化学
Fe-2e⁻===Fe ⁺ 2H O+O +4e⁻===4OH⁻

Fe ⁺+2OH⁻===Fe(OH) ↓

3.锅炉中的锌、锅炉和水构成了原电池，锌作负
极，锅炉作正极被保护，故能减缓锅炉的腐蚀。

B

C

BD

A
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一、ࡃ႓ࣺᏁ̻电㘪

原电池可将化学能直接转化为电能，电解池可将电能直接转化为化学能。

ι、原电池̻电㼐池

请比较原电池与电解池的工作原理，举例说明它们的应用，完成下表。

装置 原电池 电解池

工

作

原

理

示

意

图

 

实例

电极反应
负极 正极 阳极 阴极

总反应

应用

整理与提升
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1. 根据反应Zn + Ag2O=ZnO + 2Ag设计的锌银纽扣电池如右图所示。

请写出该电池正极和负极的电极反应。

2. 一种以铝 -空气电池为电源的航标灯，只要把灯放入海水几分钟，

就会发出耀眼的光。海水为电解质溶液，该电池靠空气中的氧气使

铝氧化而源源不断地产生电流，其能量比干电池高20~50倍。请写

出该电池的电极反应及总反应。

3. 一种用于心脏起搏器的微型电池具有容量大、寿命长和电压稳定等特点。该电池的电极材料是石墨和

锂，电解质溶液为等物质的量的LiCl、AlCl3 溶解在SOCl2 中形成的溶液。这种电池的总反应为

8Li + 3SOCl2=6LiCl + Li2SO3 + 2S，则该电池的负极反应为                  ，正极反应为                。

4. 下列叙述中错误的是（  ）。

     A. 生铁中含有碳，抗腐蚀能力比纯铁弱

 B. 用锡焊接的铁质器件，焊接处易生锈

     C. 在铁制品上镀铜时，铁制品为阳极，铜盐为电镀液

 D. 铁管上镶嵌锌块，铁管不易被腐蚀

5. 锌 -空气电池可用作电动车的动力电源。该电池的电解质溶液为KOH溶液，总反应为：

    2Zn + O2 + 4OH-+ 2H2O=2[Zn(OH)4]  
2-

     下列说法中正确的是（  ）。

     A. 充电时，电解质溶液中K+向阳极移动

     B. 充电时，电解质溶液中c(OH-)逐渐减小

     C. 放电时，负极反应为 Zn + 4OH--2e-=[Zn(OH)4]  
2-

     D. 放电时，电路中通过2 mol电子，消耗氧气22.4 L（标准状况）

6. 如图所示的电解池Ⅰ和Ⅱ中，a、b、c和d均为Pt电极。在电解过程中，电极b和d上没有气体逸出，

但质量均增大，且增重情况为b < d。符合上述实验结果的盐溶液是（  ）。

选项 X Y

A MgSO4 CuSO4

B AgNO3 Pb(NO3)2

C FeSO4 Al2(SO4)3

D CuSO4 AgNO3

7. 一种可充电电池放电时的电极反应为 H2 + 2OH--2e-=2H2O， NiO(OH) + H2O + e-=Ni(OH)2 + OH-。当为

该电池充电时，与外电源正极连接的电极上发生的反应是（  ）。

 A. H2O的还原 B. NiO(OH)的还原

 C. H2的氧化 D. Ni(OH)2的氧化
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ႃᝍ෉Ĉ ႃᝍ෉ĉ

Xᄢ໅๯

ba dc

Yᄢ໅๯

᧛࡛ܱܧ

Zn ᠇ౝ

๓̀KOH໅๯ᄊᬦ౜

Ag2O ൤ౝ

(1)负极反应式：Zn+2OH⁻-2e⁻ === ZnO+H O。 
(2)正极反应式：Ag O+2e⁻+H O === 2Ag+2OH⁻。 

负极：4Al-12e⁻===4Al ⁺，正极：3O +6H O+12e⁻===12OH⁻，
总反应：4Al+3O +6H O===4Al(OH)

8Li-8e⁻===8Li⁺
3SOCl +8e⁻===6Cl⁻+2S+SO ⁻C

C

D

D
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8. 微生物电池是指在微生物的作用下将化学能转化为电能的装置，其工作原理如下图所示。下列有关

微生物电池的说法中错误的是（  ）。

దතԦऄԎතԦऄ
ᒛ૱̔ߕ᠏

ॲၷྭ

ၹႃ٨
A

C6H12O6+H2O

O2

     A. 正极反应中有CO2生成

     B. 微生物促进了反应中电子的转移

     C. 质子通过交换膜从负极区移向正极区

     D. 电池总反应为C6H12O6 + 6O2=6CO2 + 6H2O 

9. 下图是一个用石墨作电极电解稀MgSO4溶液的装置，电解液中事先加有指示剂，此时溶液呈红色

（指示剂变色的pH范围是6.8~8.0，酸性溶液中呈红色，碱性溶液中呈黄色）。回答下列问题。

    

MgSO4໅๯

H2OH2O

a
A B

b

     （1）在电解过程中，有关电极附近溶液颜色变化的叙述中正确的是                （填序号）。

     ① A管溶液由红色变为黄色 

     ② B管溶液由红色变为黄色

     ③ A管溶液不变色 

     ④ B管溶液不变色

     （2）写出A管中发生的电极反应：                                      。

     （3）写出B管中发生的电极反应：                                      。

     （4）检验a管中气体的方法是                                      。

     （5）检验b管中气体的方法是                                      。

10. 氯碱工业是高耗能产业，一种将电解池与燃料电池相组合的新工艺节能超过30%。在这种工艺设计

中，相关物料的传输与转化关系如下图所示，其中的电极未标出，所用的离子交换膜都只允许阳

离子通过。
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A

①④

2H O-4e⁻===4H⁺+O ↑
2H O+2e⁻===H ↑+2OH⁻、Mg ⁺+2OH⁻===Mg(OH) ↓

用拇指按住管口，取出试管，靠近火焰，放开拇指，有爆鸣声，管口有蓝色火焰。

用拇指按住管口，取出试管，放开拇指，将带有火星饿木条伸入试管内，木条复燃
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KOH໅๯ ᯐ֗NaCl໅๯

ᆃೢܛO2CH4 Pt

KOH໅๯

O2

K R

a b
CH4 Pt

       （1）图中X、Y分别是                、                  （填化学式），分析、比较图示中 a %与 b %的大

小：                。 

       （2）写出燃料电池B中的电极反应。

               正极：                                ；负极：                                。

       （3）这种设计的主要节能之处在于（写出两处） ：                                   ；                                    。

11. 城镇地面下常埋有纵横交错的金属管道，地面上还铺有铁轨等。当

金属管道或铁轨在潮湿土壤中形成电流回路时，就会引起这些金属

制品的腐蚀。为了防止这类腐蚀的发生，某同学设计了右图所示的

装置，请分析其工作的原理。

᭧ڡ

᪕

ᨂᨡᣥඵኮ

@ጳe࠮

复习与提高 121

ድ҄ᯐ֗NaCl໅๯ a % NaOH໅๯

ሪNaCl໅๯ b % NaOH໅๯NaOH໅๯
ሏ̔ߕ૱ᒛ ሏ̔ߕ૱ᒛ

ቇඡ὆ᬔԝCO2὇

A὆ႃᝍ෉὇ B὆྇நႃ෉὇

X Y

Cl H
a%＜b%

O +4e⁻+2H O===4OH⁻ H -2e⁻+2OH⁻===2H O
燃料电池可以补充电解池消耗的电能 提高产出碱液的浓度

将钢铁输水管用导线与金属镁相连，在潮湿土壤中形成
原电池，金属镁作负极被消耗，钢铁作正极被保护。
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【实验目的】

1. 认识电解原理及其在工业生产中的应用。

2. 了解电镀的原理。

【实验用品】

烧杯、砂纸、导线、2~3 V的直流电源、电流表。

铁制镀件、铜片、电镀液（以CuSO4 溶液为主配制）①、1 mol/L NaOH溶液、20%盐酸、

蒸馏水。

【实验步骤】   
1. 用砂纸把铁制镀件打磨干净，放入 1 mol/L NaOH 溶

液中除去油污，然后用蒸馏水洗净。再放入20%盐酸中除锈，

几分钟后取出，并用蒸馏水洗净。

2. 把铁制镀件与 2~3 V 的直流电源的负极相连，铜片与

直流电源的正极相连。将两极平行浸入电镀液中，两极间距

5 cm，5~10 min后取出，观察镀件表面发生的变化。

【问题和讨论】

1. 电镀前，如果将铜片与直流电源的负极相连，铁制镀件与直流电源的正极相连，

通电后观察到的现象是什么？阴极和阳极发生的反应分别是什么？

2. 查阅资料，了解工业生产中提高电镀质量的方法。

简单的电镀实验

实验活动 4
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  ① 在CuSO4溶液中加入一些氨水，制成铜氨溶液，可使镀层光亮。

A ὋὉ

ᨡ҄
᪔͈

ᨷྟ

ႃ᪔๯

1.铁制镀件溶解，铜片上析出铜单质
阴极：Cu ⁺+2e⁻===Cu
阳极：Fe-2e⁻===Fe ⁺

2.受电镀液的浓度、纯净度，镀件的表面处理工艺，电
压的选择，电流的稳定性等多方面影响。
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实验活动 5

【实验目的】

1. 理解燃料电池的工作原理。

2. 设计和制作一个氢氧燃料电池。

【实验用品】

U 形管、石墨棒（石墨棒使用前应该经过烘干活化处理）、3~6 V 的直流电源、鳄鱼

夹、导线和开关、电流表（或发光二极管、音乐盒等）。

1 mol/L Na2SO4 溶液、酚酞溶液。

【实验步骤】   
1.  电解水。

在U形管中注入1 mol/L Na2SO4 溶液，然后向其中滴加

1~2滴酚酞溶液。在U形管的两边分别插入一根石墨棒，并

用鳄鱼夹、导线连接电源。闭合 K1，接通直流电源开始电

解，观察现象。

2. 制作一个氢氧燃料电池。

当上述电解过程进行 1~2 min 后，打开 K1，断开直流

电源。将两根石墨棒用导线分别与电流表（或发光二极管、

音乐盒等）相连，闭合K2，观察现象。

【问题和讨论】

列表比较氢氧燃料电池的工作原理和电解水的原理。
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制作简单的燃料电池

ᆃܛ

ໟదᦧᦩᄊ
Na2SO4໅๯

K2

K1

ᆃܛ

A
ὋὉ

现象：两极石墨棒均产生气泡，
右侧石墨棒附近溶液变红

现象：电流表指针发生偏转
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附录Ⅰ

附录Ⅰ124

某些物质的燃烧热（25 ℃，101 kPa）

名称 化学式（状态） ΔH/(kJ·mol-1)

石墨 C(s) -393.5

金刚石 C(s) -395.0

氢气 H2(g) -285.8

一氧化碳 CO(g) -283.0

甲烷 CH4(g) -890.3

甲醇 CH3OH(l) -726.5

乙烷 C2H6(g) -1 559.8

乙烯 C2H4(g) -1 411.0

乙炔 C2H2(g) -1 299.6

乙醇 C2H5OH(l) -1 366.8

丙烷 C3H8(g) -2 219.9

苯 C6H6(l) -3 267.5
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附录Ⅱ

某些弱电解质的电离常数（25 ℃）

弱电解质 电离常数

H2CO3
Ka1=4.5×10-7

Ka2=4.7×10-11

H2C2O4
Ka1=5.6×10-2

Ka2=1.5×10-4

HCN 6.2×10-10

HClO 4.0×10-8

HF 6.3×10-4

HNO2 5.6 ×10-4

H3PO4

Ka1=6.9×10-3

Ka2=6.2×10-8

Ka3=4.8×10-13

H2S
Ka1=1.1×10-7

Ka2=1.3×10-13

H2SO3
Ka1=1.4×10-2

Ka2=6.0×10-8

HCOOH 1.8×10-4

CH3COOH 1.75×10-5

NH3·H2O 1.8×10-5
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附录Ⅲ

常见难溶电解质的溶度积常数（25 ℃）

化学式 Ksp 化学式 Ksp

AgCl 1.8×10-10 CuS 6.3×10-36

AgBr 5.4×10-13 ZnS 1.6×10-24

AgI 8.5×10-17 PbS 8.0×10-28

Ag2S 6.3×10-50 FeS 6.3×10-18

Ag2SO4 1.2×10-5 HgS 1.6×10-52

BaSO4 1.1×10-10 Cu(OH)2 2.2×10-20

BaCO3 2.6×10-9 Mg(OH)2 5.6×10-12

CaCO3 3.4×10-9 Fe(OH)2 4.9×10-17

CaSO4 4.9×10-5 Fe(OH)3 2.8×10-39
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附录Ⅳ

附录Ⅳ 127

名词索引

名词 页码 名词 页码

沉淀溶解平衡 80 基元反应 27

电镀 107 勒夏特列原理 40

电化学腐蚀 111 浓度商 34

电解 105 内能 6

电解池 105 强电解质 59

电离平衡 59 溶度积常数 80

电离平衡常数 59 弱电解质 59

电冶金 108 热化学方程式 8

反应的方向 43 燃料电池 100

反应历程 27 燃烧热 10

反应热 4 熵 44

化学腐蚀 111 水的离子积常数 63

化学反应速率 24 体系 4

化学平衡 33 蓄电池 99

化学平衡常数 34 析氢腐蚀 112

干电池 98 吸氧腐蚀 112

盖斯定律 14 原电池 96

焓 6 盐类的水解 73

活化分子 28 有效碰撞 27

活化能 28 中和滴定 67

环境 4
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后  记

本册教科书是人民教育出版社课程教材研究所化学课程教材研究开发中心依据教育部

《普通高中化学课程标准（2017年版）》编写的，2019年经国家教材委员会专家委员会审

಩通过。

本册教科书的编写，集中反映了我国十余年来普通高中课程改革的成果，吸取了2004

年版《普通高中课程标准实验教科书 化学》的编写经验，凝聚了参与课改实验的教育专

家、学科专家、教材编写专家、教研人员和一线教师，以及教材设计装帧专家的集体智

慧。本册教科书的插图绘制是郭威、静远嘲风，摄影是朱京。

我们感谢2004年版《普通高中课程标准实验教科书 化学》的编写人员宋心琦、何

少华、金仲鸣、冷燕平。特别感谢为本册教科书中化学实验的验证和拍摄提供支持的北京

市第五十五中学。

我们感谢所有对教科书的编写、出版、试教等提供过帮助与支持的同仁和社会各界朋友。

本册教科书出版之前，我们通过多种渠道与教科书选用作品（包括照片、画作）的作

者进行了联系，得到了他们的大力支持。对此，我们表示衷心的感谢！恳请未联系到的作

者与我们联系，以便及时支付稿酬。

本册教科书આ入使用后，我们根据各方意见作了修订，真诚希望广大师生和家长继续

提出宝贵意见！

联系方式

电话：010-58758866

电子邮箱：jcfk@pep.com.cn

人民教育出版社 课程教材研究所

                                                                                化 学 课 程 教 材 研 究 开 发 中 心
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谨向为本书提供照片的单位和人士致谢

引言图 3、图 1-1、第 12页图、第 41页图、图 2-9、第三章

章图、第86页图、第四章章图、图4-5、图4-18、封面图 东方

IC/第二章章图 GCSE Chemistry John Murray(Publishers) Ltd./图

4-17 Chemistry Connections to Our Changing World Prentice Hall /图

4-23 Chemistry Nelson Science Thomas Nelson and Sons Ltd./图4-25 

Addison Wesley Chemistry Prentice Hall
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