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热力学在无机化学“四大平衡”教学中的应用
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摘要：利用化学反应吉布斯自由能变化∆r m
⊖来计算无机化学“四大平衡”的平衡常数，解释诸如沉淀-溶解平衡教学中

为什么要求微溶强电解质等问题，并从化学反应等温式类推了电极反应的等温式，推导了复杂电极的标准电极电势与其

简单电极的标准电极电势之间的关系，拓展了热力学在现行基础化学教学上的应用范围。 
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Abstract:  The basic principles of chemical thermodynamics, as well as the difference of Gibb’s free energy, were 

used to handle chemical equilibria, such as calculations of equilibrium constants and how to understand that only if 

the sparingly soluble strong electrolyte may keep the product of its ionic concentration constant. The potential of 

complicated electrode was formulated with the potential of its simple electrode. 
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1  引言 

化学平衡是化学教学的重要内容。化学平衡从最初的经验认识到热力学的理论认识，是一个大

的飞跃。对化学热力学的完整学习要到大学的物理化学课程完成。但在这之前，中学化学和大学普

通化学的教学中，已经部分地涉及到了热力学在化学平衡中的应用。现行教科书[1–4]介绍了初步的化

学热力学原理，国内高校的无机化学课程也讲授了这一部分内容，但是它在后续的酸碱电离平衡、

沉淀溶解平衡、氧化还原平衡以及配位化学平衡等应用上略显不足，在最新版权威大学无机化学教

科书[4]和有的国外教科书[5]也没有全面地应用。 

笔者多年来承担无机化学教学，在教学中发现有些学生甚至教师对热力学在基础化学的应用上

理解并不到位，由此激发笔者对化学热力学在无机化学平衡教学中的应用方面进行了积极的探索[6,7]。

在引进化学势概念之前正确理解热力学对后续物理化学的学习有一定帮助作用。本文介绍了笔者在

教学中的一些做法。 
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2  热力学与化学平衡常数 
化学反应平衡的概念最初由经验形成。法国化学家 Berthollet [8]在 1803 年发现化学反应的可逆性。

1865 年挪威化学家 Guldberg 和 Waage [8]根据 Berthollet 的思想，提出了反应速率的质量作用定律，

用于处理可逆化学反应的平衡问题，提出化学平衡常数，描绘了化学反应平衡的物理图像。但由于

后来发现质量作用定律不完全适用于非基元反应，按照质量作用定律处理化学反应平衡就缺乏普遍

性了。正反应速率等于逆反应速率只是化学反应平衡的必要条件而非充分条件。国内普通化学教科

书迟至 1981 年还有按照质量作用定律处理化学反应平衡的情况[9]。化学反应平衡的理论问题要到美

国物理化学家吉布斯提出吉布斯自由能以后才得以完美阐述。1873 年吉布斯[8]提出，化学反应达到

平衡，当且仅当，反应系统的吉布斯自由能最小，或者说，所有生成物的吉布斯自由能之和等于所

有反应物的吉布斯自由能之和，∆r m 0	kJ·mol 1	是化学平衡的充分必要条件： 

∆r m ∆r m
⊖ ln ⊖ 0	kJ⋅mol 1	

∆r m
⊖ ln ⊖ 

其中，∆r m
⊖是化学反应的标准摩尔吉布斯自由能变化，可以通过查热力学数据表按照下式计算： 

∆r m
⊖ 	 Δf m

⊖ 生成物 	 Δf m
⊖ 反应物 		

从这个公式可以看出，反应物和产物并没有混合，反应进度为 1 mol。只有∆r m
⊖是常数， ⊖才是常

数。由于在大学普通化学学习阶段虽然引入了热力学但还没有学习到化学势概念，因此，本文试图

不用化学势而仅用∆r m
⊖进行有关的热力学应用的推导[6]。 

 

3  热力学处理无机化学“四大平衡” 
3.1  弱酸电离反应平衡 

最新版权威大学无机化学教科书[4]在氧化还原反应一章提供了水溶液中离子的热力学数据。水

溶液中离子的热力学数据也是一种相对值，其零点的规定是：“在任何温度下，H+的标准摩尔生成

吉布斯自由能∆f m
⊖，标准摩尔生成焓∆f m

⊖及标准摩尔熵 m
⊖均为零”，根据这条规定，可以根据热

力学原理方便地求得其他离子的这些热力学函数[8]，这里的标准状态根据热力学规定，不宜像教科

书[4]那样规定：浓度为 1 mol ∙ dm 3。 

根据水溶液中离子的热力学数据可以计算弱酸的电离平衡常数。以弱酸乙酸在水溶液中的电离

为例， 

HAc(aq) === H+(aq) + Ac−(aq) 

这个过程的标准摩尔吉布斯自由能变化∆r m
⊖可以由产物各水合离子的标准摩尔生成吉布斯自由能

∆f m
⊖和反应物的标准摩尔生成吉布斯自由能∆f m

⊖之差计算得出： 

∆r m
⊖ 	∆f m

⊖ H aq 	∆f m	
⊖ Ac aq ∆f m

⊖ HAc aq 		
ln a

⊖ ∆r m
⊖ 0 369.4 396.6 27.2	kJ⋅mol 1		

a
⊖ 1.74 10 5	

计算结果与查表得到的乙酸电离常数一致。由于无机化学教科书[4]关于弱酸电离平衡的内容安

排在氧化还原反应一章之前，因此也就没有能够应用化学反应等温式进行上述计算。 

3.2  溶度积和溶度积常数 

在介绍溶度积常数的时候，都强调“微溶强电解质”，也就是说，只有微溶强电解质，才能保

证溶度积是溶度积常数。为什么要这样要求，在中学阶段没有讲清楚是可以理解的。但是，到了大

学一年级本科化学学习阶段，特别是初步学习了化学热力学之后，应该可以把它讲清楚，不要留待

物理化学学习阶段。 

如果要以电离的离子浓度来表示固体的饱和溶解度，那么要求强电解质是必须的，因为如果是

弱电解质，溶液中未电离的部分不能被计入溶解度。溶度积就是电解质固体在溶剂中饱和溶解时电
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离的正负离子浓度的系数次幂之乘积。对于强电解质而言，饱和溶液中的离子的浓度可以代表饱和

溶解度。 

以微溶强电解质 BaSO4 为例，它的溶解-电离反应式通常写成下式： 
BaSO4(s) === Ba2+(aq) + SO4

2 (aq) 

这个过程的吉布斯自由能变化∆r m
⊖由产物各水合离子的标准摩尔生成吉布斯自由能∆f m

⊖和反应物

的标准摩尔生成吉布斯自由能∆f m
⊖之差计算得出： 

∆r m
⊖ ∆f m

⊖ Ba2 aq ∆f m
⊖ SO4

2 aq ∆f m
⊖(BaSO4(aq)) 

通过查找热力学数据表[9]，我们得出： 

∆r m
⊖ 561 744.5 1362 56.5	kJ ∙ mol 1		

平衡常数也就可以从下式 

∆r m
⊖ ln sp

⊖	

计算得出： 

sp
⊖ 1.2 10 10	

计算结果与常数表所列常数相近。虽然上述溶解-电离反应式从化学表观上并不符合物质不灭定律，

反应式右边有水参与，而左边没有水。但是，从热力学来说，这个方程式只是用于表达热力学始终

态的状态函数变化，正如用天平测量质量时只测两端物质的质量是否相等或其差别。 

讨论一下微溶电解质电离反应的热力学标准态和平衡态之间的吉布斯自由能变化关系，我们构

建如下热力学循环[5]： 

 

 
 

从上述热力学循环可以看出，由于∆ 1 0	kJ·mol 1，平衡态∆r m 0	kJ·mol 1，那么，∆ 2必然等

于∆r m
⊖，对于微溶的强电解质，其∆r m

⊖都是比较大的正值，因此计算得出的离子的平衡浓度 c=都

比较小，是微溶的，且由于浓度较稀，活度系数近似为 1，可以用离子的浓度表达饱和溶解度。 

然而，对于像 KCl 这样的易溶强电解质，其饱和溶液虽然也存在如下的结晶-溶解平衡： 

KCl(s) === K+(aq) + Cl−(aq) 

虽然道理上可以按照标准摩尔吉布斯自由能变化， 

∆r m
⊖ ∆f m

⊖ K aq 	∆f m
⊖ Cl aq ∆f m

⊖ KCl aq 	 	
计算得到平衡常数： 

⊖ e
∆r m

⊖

11.7	
但是，由于易溶电解质的∆r m

⊖大都为负值，计算得到的平衡常数都比较大，相应的离子浓度比

较大，离子活度因素不可忽略。按照 KCl 的饱和溶解度 35 克/100 克水，也就是 4.7	mol·L 1估算的

话，其饱和溶度积为 22，平衡常数与溶度积存在较大误差。 
3.3  氧化还原反应平衡 

无机化学教科书[4]在标准态电池反应中很好地应用了热力学，建立了标准吉布斯自由能变化、
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反应平衡常数与标准电动势的数学关系。但是，大部分教科书没有讨论热力学在非标准态的电池反

应的应用情况以及用于推导能斯特方程式。 

化学反应等温式同样适用于处理非标准态电池反应。任何一个电池反应式都可以分解为两个电

极反应式，任何电极反应都可以和氢电极构成电池。假定一个电极反应(作为正极)和标准氢电极(作

为负极)组成电池： 

正极反应：   氧化态(ox) + ne− === 还原态(red)    ox/red ，∆ ox/red 		 

负极反应：    nH+ + ne− === 2H
2

n
                ⊖ H /H2 ，∆ ⊖ H /H2 		 

这里的∆ ox/red 表示电极反应(半反应)过程的吉布斯自由能变化，因为电极反应是半反应式，不是

完整的反应式，其吉布斯自由能变化的物理意义也就不完整。完整的电池反应是正极反应减去负极

反应(配平到电子数相等)，上述完整的电池反应的吉布斯自由能变化与电动势的关系： 
∆r m ox/red ⊖ H /H2 	 	

已知 ⊖ H /H2 0	V，令 

ox/red ⊖ H /H2 ∆ ox/red ∆ ⊖ H /H2 	

由于∆ ⊖ H /H2 0并且 ⊖ H /H2 0	kJ⋅mol 1，可以得到：  

∆ ox/red 	 ox/red 	
如果是标准态电极反应，则： 

∆ ⊖ ox/red ⊖ ox/red  

类似化学反应等温式推导，我们得出： 

ox/red ⊖ ox/red 	 ln
ox
red

	

这就是能斯特方程式。应用上述数学关系式，我们可以推出一些复杂的标准电极电势与其简单的标

准电极电势之间的关系式，以 ⊖ Fe OH 3/Fe OH 2 与 ⊖ Fe3 /Fe2 的关系为例，我们构建下列标

准态过程的热力学循环： 

 

 
 

根据盖斯定律，得出： 

∆ ⊖ Fe OH 3/Fe OH 2 ∆ 1
⊖ ∆ ⊖ Fe3 /Fe2 ∆ 2

⊖	

其 中 ， ∆ 1
⊖ ln sp

⊖ Fe OH 3 ，∆ 2
⊖ ln sp

⊖ Fe OH 2 ， 再 应 用 ∆ ⊖ ox/red
⊖ ox/red 公式，这里的 n = 1，代入上式，得出： 

⊖ Fe OH 3/Fe OH 2
⊖ Fe3 /Fe2 sp 3

sp 2

(Fe(OH) )
ln

(Fe(OH) )

KRT

F K




	

其他例子可以照样推导。 

3.4  配位反应平衡 

热力学在配位反应平衡的应用处理和前面所述一样，但是需要完备的热力学数据。这里仅举例

说明， 

Ag+ + 2NH3 === [Ag(NH3)2]
+ 
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从兰氏化学手册[9]查得相关物种的热力学数据，计算上述配位反应的标准摩尔吉布斯自由能变化： 
∆r m

⊖ ∆f m
⊖ Ag NH3 2 ∆f m

⊖ Ag 2∆f m
⊖ NH3 41.19	kJ⋅mol 1	

f
⊖ 	 e

∆r m
⊖

1.65 107		

计算结果与常数表所列常数相近。大部分的无机化学教科书没有进行类似的计算。 

 

4  结语 
现行大学无机化学教学引进了热力学理论，但又还没有引入化学势概念。本文仅利用化学反应

标准吉布斯自由能变化∆r m
⊖来计算无机化学“四大平衡”的平衡常数，解释诸如沉淀-溶解平衡教

学中为什么要求微溶强电解质等问题，并从化学反应等温式类推了电极反应的等温式，推导了复杂

电极的标准电极电势与其简单电极的标准电极电势之间的关系，拓展了热力学在现行基础化学教学

上的应用范围，对大学无机化学教学具有价值，对学生后续的物理化学学习具有一定的帮助作用。 
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