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学习目标

u  掌握　热力学第一定律、第二定律、盖斯定律等的意义

及数学表达；热力学中重要的状态函数的概念、特点；会

运用热力学数据计算焓变、熵变、自由能变，并能熟练判

断化学反应自发进行的方向。

u  熟悉　热力学的基本概念和常用术语；热力学的标准态

及热化学方程式；U =Qv和H =Qp 成立的条件。

u  了解　可逆过程的定义及特点。 
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热力学第一定律

第一节
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第一节  热力学第一定律

     本章内容枯燥，概念多而抽象，学习时注意：

Ø热力学：是研究物理变化和化学变化中能量相互转化规律的一

门科学。

Ø化学热力学：利用热力学的基本理论和方法来研究化学变化及

其伴随的能量变化，即形成了化学热力学。

在理解概念上下功夫。

掌握定律，利用定律进行计算。

  本章的概念和定律在生理生化中讨论能量代谢时得到应用。



一、基本概念和常用术语

（一）体系与环境

       体系：被划定的研究对象称为体系，或系统。

       环境：体系以外与体系有密切联系的其余部分。

       例如研究生理盐水，含有NaCl的水溶液就是体系，而溶液之外

的一切东西（如瓶子、瓶盖、溶液上方的空气等）都是环境。
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   根据体系与环境之间的关系，体系可分为以下3类：

   敞开体系：体系与环境之间既有物质交换，又有能量交换。

   封闭体系：体系与环境之间没有物质交换，只有能量交换。

   孤立体系：体系与环境之间既没有物质交换，也没有能量交换。

1.基本概念
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                                           能量交换    物质交换 

敞开体系                               有           有

封闭体系                                有            无
 

孤立体系                                无            无      想一想：各属于哪种体系？

一、基本概念和常用术语

（一）体系与环境



用来描述体系状态的宏观物理量称为体系的性质。

     如温度、体积、压强、质量、浓度、密度以及本章将要学习的内能、焓、熵、 

自由能等。

Ø 根据体系的性质与体系物质的量之间的关系，可分为广度性质和强度性质。

2.体系的性质
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   （1）广度性质：也叫容量性质，广度性质的数值与体系的物质的量成正
比，即具有加和性。如体积、质量、焓、熵等。

    （2）强度性质：其数值取决于体系自身的性质，与体系中物质的量无关，
不具有加和性。如温度、密度、压强。

P1，V1 P2 ，V2

V总=V1+V2 P总≠P1+P2

一、基本概念和常用术语
（一）体系与环境



状态一定值一定，

殊途同归变化等，

周而复始变化零。
始 态

（Ⅱ）

（Ⅰ）

终态

Ø状态函数的特点：状态函数的变化值只与体系的始态和终态有关，而与变

化的途径无关。

（二）状态和状态函数
       状态：如温度、压力、体积、质量、浓度、密度等，当描述体系性质的

上述物理量都有确定的数值时，我们就说体系处于一定的状态。 

         状态函数：热力学上，能够确定体系状态的物理量称为体系的状态函数。
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一、基本概念和常用术语



（三）过程和途径 

　    1.过程   体系状态的变化 ，即体系从一个状态（始态）变成另一个状态（终态）。 　　

恒温过程：T一定       ΔT=0    

恒压过程：p一定       Δp=0    

恒容过程：V一定       ΔV=0   

绝热过程：体系与环境间无热交换，Q＝0 

　　  2.途径   体系由始态到终态，完成一个变化过程经历的具体步骤。 

   注意：过程和途径是密不可分的两个概念，有过程发生必然存

在途径，过程侧重于始终态的变化，而途径着重于具体方式。

体系由同一始态变到同一终态，可以采取不同的具体步骤。
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一、基本概念和常用术语



30℃，1atm
始态

80℃，2atm
终态

途径Ⅰ

30℃，2atm

途径Ⅱ

恒温过程 恒压过程

过程与途径的关系
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298.15K, 101.3kPa 298.15K, 506.5kPa

375K, 101.3kPa 375K, 506.5kPa

恒温过程
途径Ⅱ

实际过程

恒温过程

恒
压
过
程

恒
压
过
程

途
径Ⅰ

途
径
Ⅱ

途径Ⅰ

热力学过程分解成

简单过程简化计算



　　热（Q ）：由于体系与环境之间的温度差，而在体系与环境间所传递的能量。 

　　 功（W ）：系统与环境之间除热之外以其他形式传递的能量。 

功
的
分
类

体积功：当体系的体积变化时抵抗环境压力所做的功。

非体积功：除体积功以外所有其他形式的功（如电功、机械功、
                表面功等）。

 （四）热和功
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化学反应一般只做体积功：

W =F×l=p×A×l   



=p×ΔV  

w=p×ΔV  

一、基本概念和常用术语



规定：

　   体系从环境吸热     Q＞0     为正值

　   体系向环境放热     Q＜0     为负值

      体系对环境做功     W＜0     为负值

      环境对体系做功     W＞0     为正值 

    热和功的单位为焦（Ｊ）或千焦（kJ）。

    热和功都是体系状态变化过程中与环境交换的能量形式，只有在能量传递

过程中才能表现出来，没有过程就没有热和功。
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    热和功不是体系固有的性质，其数值的大小和正负号均与变

化的途径有关，因而不是状态函数。 

一、基本概念和常用术语

 （四）热和功



热力学能（内能）：整个体系内部所有微观形式的动能和势能的总和

                              （不包括体系整体运动的动能和在外力场中的势能）。

　　　

（五）热力学能 

Ø 一定状态下体系的U 为定值。

Ø U 是状态函数。

Ø U 的绝对值不能测定。
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 体系内部所含有的能量的总和称为热力学能，用符号U 表示。

一、基本概念和常用术语



二、热力学第一定律

能量守恒定律：能量只能从一种形式转化为另一种形式，从一个物体传递给

另一个物体，而在转化和传递过程中能量的总值不变。

体系的热力学能改变是由于体系与环境之间进行热和功传递的结果。

体系U1

吸热Q

体系U2

环境对体系做功
W

热力学第一定律
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U=U2-U1

U=Q+W



例6-1   某体系从始态变到终态：（1）从环境吸收热量700kJ，同时对环境做

功 450kJ ；（2）向环境放热150kJ，同时环境对体系做功 400kJ。试计算上述

两种途径下体系热力学能的变化。

　  解: (1)已知Q＝700kJ，  W＝450kJ，得

                                   U=Q+W＝700－450＝250kJ 

　　    (2)已知Q＝-150kJ ，  W＝-400kJ，得

                                   U=Q+W＝-150－（-400）＝250 kJ　

 能量的增量U等于能量的收入减去支出——能量守恒。 　　　　　
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∆

∆



化学反应的热效应
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第二节  化学反应的热效应

    化学反应总是伴随着吸热或放热，在恒温、恒压或恒温、恒容且不做非

体积功的反应过程中，体系吸收或放出的热称为化学反应的热效应，简称反

应热。 

一

二

三

恒容反应热和恒压反应热

热化学方程式 

热效应的计算 



一、恒容反应热和恒压反应热

1.恒容反应热  ΔU=QV         

    不做非体积功和恒容条件下，反应热QV在数值上等于体系热力学能的变化ΔU。 

2.恒压反应热

根据热力学第一定律，可推出 
PU Q P V   

则： PQ U P V   

2 1 2 1( )U U P V V   

2 2 1 1( ) ( )U PV U PV   

第二节  化学反应的热效应

        
令：   H U PV  则： 2 1PQ H H  PQ H （焓变）

       不做非体积功和恒压条件下，反应热Qp在数值上等于体系的焓变ΔH。 

 U、P、V 为体系的状态函数

(U+ P V )也是体系的状态函数



热化学方程式：表示化学反应与热效应关系的化学方程式。

二、热化学反应方程式

2 2 2
1H (g) O (g) H O(l)
2

 

2 2 3N (g) 3H (g) 2NH (g) 

θ
r m (298) 285.8kJ/ molH  

θ
r m (298) 285.8kJ/ molH  $ 92.2 kJ/ molr mH  

θ
r mH ——   化学反应的标准摩尔焓变 

第二节  化学反应的热效应

θ
mrH

气态物质的标准状态为100kPa；

溶液的标准状态是指活度（可近似

看作浓度）为1mol/L；液体或固

体的标准状态是指标准压力下的纯

物质。



Ø 要注明反应物和产物的状态：s、l、g。

Ø 注明反应时的温度、压力。如果在298K和100kPa下进行时，习惯上可不

再予以注明。 

Ø 焓变值与一定的反应式相对应。 

    2H2(g) ＋ O2(g) ＝ 2H2O (l)             ＝－571.6kJ/mol

  H2(g) ＋ O2(g) ＝ H2O (l)               ＝－285.8kJ/mol

θ
mrH

  N2(g) ＋ 3H2(g) ＝ 2NH3(g)              ＝－92.20kJ/mol

   2NH3(g) ＝ N2(g) ＋ 3H2(g)              ＝＋92.20kJ/mol

θ
mrH

第二节  化学反应的热效应

书写热化学反应方程式必须注意以下几点：

Ø 在相同的条件下，正向反应和逆向反应的反应热绝对值相等、符号相

反。 

θ
mrH

θ
mrH

二、热化学反应方程式



CO2(g)C(石墨)＋O2(g)

例如：C(石墨)生成CO2(g)的反应可通过以下两种途径来完成：

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

途径Ⅰ

途径Ⅱ

根据盖斯定律，途径Ⅰ的反应热等于途径Ⅱ的反应热。即：

θ
r m,1H

θ
r m,2H θ

r m,3H

θ θ θ
r m 1 r m ,2 r m ,3H H H    ，

第二节  化学反应的热效应

（一）盖斯定律

盖斯定律：一个化学反应若能分为几步进行，则总反应的反应热等于各分步反应

的反应热的代数和。 反应热只与过程有关，与途径无关。

三、热效应的计算
 



Ø盖斯定律的提出奠定了热化学的基础，其重要意义在于可借

助于某些已知其反应热的辅助反应，将反应设计成分步进行，

并可以对热化学方程式如同对普通代数方程式一样进行加、减

运算，利用易于测定的反应热来计算难以测定或反应速率太慢

的某些反应的反应热。至于反应是否按照设计的途径进行则无

关紧要，因为它不影响反应热的计算值。 

第二节  化学反应的热效应

三、热效应的计算
 

（一）盖斯定律



     例6-2   已知298K、100kPa时的反应：
  　　　　　　

2 2C( ) O (g) CO (g) 石墨

2 2
1CO(g) O (g) CO (g)
2

 

   根据盖斯定律计算以下难于测定的反应的            ，并判断该反应为吸热
还是放热反应。  

2
1C( ) O (g) CO(g)
2

 石墨(3)

解：经分析，式（1）－式（2）即得反应式（3），根据盖斯定律得：

∴      该反应为放热反应

∵ 

θ 393.5kJ/mol  H

θ 283.0kJ/mol  H

θH

θ θ θ(3) (1) (2)H H H    
θ(3) 393.5 ( 283.0) 110.5(kJ/mol)      H
θ (3) 0H 

(1)

(2)
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（二）标准摩尔生成焓
    在标准状态下，由最稳定的单质生成1mol某物质时的焓变称为该物质的标

准摩尔生成焓，用符号         表示，常用单位为          （简称生成焓，也叫生

成热。在298K时，标准生成焓的符号可简写为          ）。θ
fH

θ
f mH kJ/ mol

第二节  化学反应的热效应

    稳定单质是指在101.3kPa和298K下元素的最稳定的形态，并且

规定稳定单质的标准生成焓               。θ
f 0H 

   如常温常压下碳最稳定的单质是石墨，即C(石墨)的标准生成焓为0，而

金刚石却不是碳的最稳定的单质，C(金刚石) 的标准生成焓 θ
f 1.896kJ/mol H

三、热效应的计算
 



           根据盖斯定律，可以利用标准生成焓方便地计算任一反应的标准反应热。 

反应物
aA＋bB

（终态）产物
dD＋eE

（始态）稳定单质

途径Ⅰ途径Ⅱ
θ
f.i( )vi H 反应物

θ
f.i( )vi H 产物

θH

  用标准生成焓计算标准反应热示意图
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Ø由盖斯定律可推出：
θ θ θ

r m f m. f m.( ) ( )i i i iH v H v H      反应物产物

式中，      为反应方程式中物质的计量系数。由此可见，标准反应热

等于产物的标准生成焓总和减去反应物的标准生成焓总和。
iv

公式A



2 2 4 2

θ θ θ θ
f  CO (g) f  H O(l) f CH (g) f  O (g)2 2H H H H             

   例6-3  根据标准摩尔生成焓计算下列反应在298K下的标准摩尔焓变，并判断该
反应是吸热反应还是放热反应？

4 2 2 2CH g 2O (g) CO (g) 2H O(l)  ( )

解：查表得     CH4(g)         CO2(g)            H2O(l)

       -74.6            -393.5             -285.8

得： 

=  [-393.5 + 2（-285.8）]－[（-74.6）+ 0 ]

  =  -890.5 kJ/ m ol   ∵ △Ｈθ<0
  ∴ 此反应为放热反应

θ
f (kJ/mol)H

第二节  化学反应的热效应

θ θ θ
r m f m. f m.( ) ( )i i i iH v H v H      反应物产物



第二节  化学反应的热效应

（三）标准摩尔燃烧焓

    标准状态下，1mol纯物质完全燃烧时的标准摩尔焓变称为该物质的

标准摩尔燃烧焓，用符号        表示，下标c代表燃烧，常用单位

为              。（标准摩尔燃烧焓简称燃烧焓，简写作          ）kJ/ mol θ
cH

Ø完全燃烧：是指有机物中的各元素均氧化为稳定的高氧化数状态物质，

如C氧化为CO2(g)、H氧化为H2O(l)、N氧化为N2(g)、S氧化为SO2(g) 

等，并规定这些完全燃烧产物的标准燃烧焓                 。 

   标准燃烧焓        也是一种基础热数据，可以用它来计算标准反应
热           。

θ
c 0H 

θH

θ
mcH

θ
cH

三、热效应的计算
 



Ø   有了标准燃烧焓数据，同样可以计算任一反应的标准反应热

.( )f ivi H  反应物

（始态）反应物
产物

（终态）燃烧产物

途径Ⅱ
途径Ⅰ

θH

用标准燃烧焓计算标准反应热示意图

θ
c.i( i )v H 反应物

θ
c.i( i )v H 产物

第二节  化学反应的热效应

Ø 根据盖斯定律，可推出 θ θ θ
r m c m. c m.( ) ( )i i i iH v H v H      产物反应物

上式表明，标准反应热等于反应物的标准燃烧焓总和减去产物的标准燃烧焓总和。

注意：公式A 和公式B相比较，其相减次序恰恰相反，这是因为对化合物来说，生成

反应与燃烧反应的反应方向恰好相反。 

公式B



    综上，某化学反应的标准反应热可通过3种方式求算：

Ø 一是从已知反应的标准反应热求算；

Ø 二是从标准生成焓求算；

Ø 三是从标准燃烧焓求算。

θ θ θ
r m 1 r m,2 r m,3H H H   ，

θ θ θ
r m f m. f m.( ) ( )i i i iH v H v H      反应物产物

θ θ θ
r m c m. c m.( ) ( )i i i iH v H v H      产物反应物

第二节  化学反应的热效应
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Ø热力学第一定律是能量守恒定律，它只能用于处理某一过程确已发生时

将伴随有怎样的能量变化，而不能用来判断某一能量转化过程是否可能

发生，即不能判断转化过程的方向和限度。

Ø判断过程的方向和限度要依赖于热力学第二定律。 

热力学第二定律
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Ø 自发过程：指定条件下不需要消耗外力（功或热）而能够自动进行的过程。

Ø 非自发过程（反自发过程）：指定条件下需要消耗外力（功或热）才能发生的过程。 

一、自发过程

标准状况时以下反应：

氢气与氧气合成水：   

                       2H2(g) ＋ O2(g) ＝ 2H2O(l)  

甲烷和氧气混合后点火发生的燃烧反应：

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

将锌片放入铜盐溶液中的反应：   

                        Zn ＋ Cu2+ ＝ Zn2+ ＋ Cu

       以上过程在指定条件下都是自发过程，而其逆过程是非自发过程。 
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自发过程的特点：

Ø自发过程都有确定的方向。

Ø自发过程可用来做有用功（非体积功）。  

两个基本规律控制着所有自发过程的方向：

Ø一是过程向体系能量降低的方向进行。

Ø二是过程向体系混乱度增大的方向进行。

1.结合日常生活，举出几个自然界或生活中进行自发过程的现象。

2.电冰箱工作时将冰箱内（温度较低）的热量传给外界空气（温度较高）

是自发过程吗？为什么？ 

练一练

一、自发过程
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二、熵与熵变

        熵（S）：是体系内部质点运动的混乱度的量度，单位为J/(K·mol)。           

       熵( S )为一状态函数，是体系的广度性质，具有加和性。体系的熵越大，其混乱

度就越大；体系的熵越小，其混乱度就越小。当体系内质点的聚集状态发生改变时，

其熵值就会改变。

(1)对于同一物质而言，气态熵大于液态熵，液态熵大于固态熵。

(2)温度升高，物质的熵增大。

(3)固体或液体溶于水时，熵值增大；气体溶于水时，熵值减小。

(4)压力增大时，物质的熵减小。压力对固体或液体物质的熵影响很小，

对气体物质的熵影响较大。

(5)气体计量系数增加的反应，熵增大；反之，熵减小。

熵
的
规
律
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 热力学规定，在 0K 时，任何物质完美晶体的熵值规定为0。
        

   若将一种纯物质从0K升温到任一温度，并测量出这个过程的熵变，就可得

到这种纯物质在该温度时的熵值。在标准压力下1mol某纯物质的熵值称为标

准摩尔熵，用符号       表示，一些物质在298K时的标准摩尔熵可从附录中查

得。

    利用反应物和产物的标准摩尔熵可计算化学反应的标准摩尔熵变。

    公式如下：

   θ θ θ
r m m, m,= i i i iS S S   产物 反应物

θ
mS

二、熵与熵变
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。

例6-4  求298K时，下列反应的标准摩尔熵变              。

                                         

2HCl(g) = H2(g) + Cl2(g)

解：查表得：                  HCl(g)           H2(g)           Cl2(g)

                                   186.7            130.68        223.07 

    得：

  =－19.65             ]

θ
r mS

2 2

θ θ θ
m , H (g) m , C l (g) m , H C l(g)2S S S  

    = 130.68＋223.07－2×186.7  

J/(K mol)

   θ θ θ
r m m , m ,= i i i iS S S   产物 反应物

θ
m[J/(K mol)]S 
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三、吉布斯自由能与自发过程

（一）吉布斯-亥姆霍兹公式

    综合考虑能量降低和熵增加两个自发过程的推动力，定义了”吉布斯自

由能”，简称“自由能”，用符号G 表示。其SI单位为J，常用单位为kJ。

并定义为：

G H T S 

吉布斯自由能也是状态函数。

自由能的改变量:

STHG 

吉布斯-亥姆霍兹

公式 



       对于封闭体系在恒温、恒压、不做非体积功的条件下，利用      可以判

断过程的自发方向。        

    

                           

封闭体系在恒温恒压和不做其他功的条件下，其自发过程总是向自由

能降低的方向进行，当自由能降低到最低值时就达到平衡。

   热力学第二定律 
（自由能最低原理 ）

  0G 

  0G 

  0G 

G

过程正向自发

第三节  热力学第二定律

吉布斯自由能判据

过程逆向自发

过程处于平衡状态

三、吉布斯自由能与自发过程

（一）吉布斯-亥姆霍兹公式



第三节  热力学第二定律

（二）标准摩尔生成吉布斯自由能

   标准状态下，由稳定单质生成1mol某化合物时的吉布斯自由能改变称为该

化合物在此温度下的标准摩尔生成自由能，用符号          表示，简写为       。

 由定义可知，稳定单质的标准摩尔生成吉布斯自由能为0。 

$
mfG θ

fG

   化学反应的标准摩尔吉布斯自由能变等于产物的标准摩尔成吉布斯自由能总

和减去反应物的标准摩尔生成吉布斯自由能总和。计算通式如下:                                                           

   θ θ θ
r m f m, f m,= i i i iG G G     产物 反应物

三、吉布斯自由能与自发过程
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例6-6   计算298K、标准状态时下列反应的标准摩尔吉布斯自由能变，

并判断反应能否自发进行。 

 Cl2(g) ＋ 2HBr(g) = Br2(l) ＋2HCl(g) 

 解：查表得        HBr(g)                  HCl(g)          

        -53.6                     -95.4            θ
f (kJ/mol)G

   θ θ θ
r m f m , f m ,i i i iG G G      产物 反应物

2 2

θ θ θ θ
f m  Br l f m HCl(g) f m f m HBr(g)Cl (g)

2 2G G G G            ， （） ， ，，

   0 2 ( 95.4) 0 2 ( 53.6)       

83.6(kJ/ mol) 
∵ △Ｇθ＜0
∴ 此反应自发

进行
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其他温度下反应的标准摩尔吉布斯自由能变计算公式为： 

θ θ θ
r m r m r m( ) ( ) ( )G T H T T S T    

   由于温度对化学反应的标准摩尔焓变和标准摩尔熵变的影响较小，温度

T 时反应的标准摩尔焓变和标准摩尔熵变可以近似用298K时的标准摩尔

焓变和标准摩尔熵变代替。上式可改写为：

θ θ θ
r m r m r m( )G T H T S    

三、吉布斯自由能与自发过程

（二）标准摩尔生成吉布斯自由能
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θ
f mH

解：（1）查表得：                  CaCO3(s)、CaO(s)、CO2(g)  

（kJ/mol）       -1206.92l     -635.1      -393.51

[J/(K.mol)]           92.9          39.7         213.74 θ
mS

r m=H 2 3

θ θ θ
f m CaO(s) f m CO (g) f m CaCO (s)H H H  ， ， ，

( 635.1) ( 393.51) ( 1206.92)     

例6-7  利用有关物质标准摩尔生成焓和标准摩尔熵，计算下列反应：                       

CaCO3(s) = CaO(s) + CO2 

（1）在1000K时该反应的标准摩尔吉布斯自由能变，并判断该反应

在此条件下能否自发进行。

 （2）计算标准状态下反应能自发进行的最低温度。

178.31(kJ/ mol)
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θ
r m =S

2 3

θ θ θ
m C aO(s) m C O ( ) m C aC O (s)gS S S ， ， ，

39.7 213.74 92.9   =160.54[J/(K mol)]

1000K时该反应的标准摩尔吉布斯自由能变为：

θ θ θ
r m r m r m(1000) 1000G H S    

3178.31 1000 160.54 10   

17.77(kJ/ mol)

∵                     ＞0，故在1000K、标准状态时该反应也不能自发进行。θ
r m (1000)G

（2）由热力学第二定律知，当

     设在温度T 时反应可自发进行，则：            

θ
r mG ＜0时，反应才能自发进行。

θ θ
r m r m 0H T S   ＜

3178.31 160.54 10 0T     1111KT 则：

即温度高于1111K时，该反应才能自发进行。
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