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期末帮《普通化学》课程讲义 

第一章 绪论 

（一） 什么是化学？ 1. 研究内容 

化学是研究物质的组成、结构、性质和化学变化及其能量变化规律的科学。 

2. 突出特点 

化学学科最突出的特点合成并研究新物质。 

例题 1：化学的研究内容是什么？ 

解：化学是研究物质的组成、结构、性质和化学变化及其能量变化规律的科

学。     例题 2：化学最突出的特点是            

解：合成并研究新物质 

（二） 化学变化的特征 1. 化学变化的实质 

化学变化涉及化学键的断裂和形成，即反应过程中各个原子之间的重新组合。 

化学变化的实质是化学键的变化以及分子结构的相应变化，涉及电子和化学

基团的迁移。化学键、原子结构和分子结构是化学的核心概念。因此化学变化是

一种质变。 
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2. 化学变化的水平层级 

在原子水平上，不涉及原子核的变化（核化学除外），在化学反应前后物质

的总量守恒，没有原子的消失与生成。 

例题 3：化学变化的实质是一种完全的量变过程。请问这种说法正确吗？ 

解：错误。化学变化的实质是化学键的断裂和形成，是一种质变过程。 

例题 4：化学变化发生在      水平上，       涉及原子核的变化。 

解：原子  核化学 

例题 5：破坏原有化学键需要吸收能量，形成新的化学键会放出能量。 

解：√ 
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第二章 气体 

（一）理想气体状态方程 1. 理想气体 

忽略了分子体积和分子间作用力的气体。（实际是不存在的，只是一种假设） 

特征：① 气体分子间距离很大，分子间吸引力可以忽略不计。 ② 气体分子自身很小，分子所占体积可忽略不计。 

例题 1：理想气体状态方程中做出的假设是              和             。  

解：气体分子间距离很大，分子间吸引力可以忽略不计；气体分子自身很小，

分子所占体积可忽略不计。 

2. 理想气体状态方程（又称 Clapeyron方程） 

（1）理想气体状态方程 pV=nRT 

（2）理想气体定律中各物理量的单位 ① 压力（又称压强）单位的换算 1 Pa = 1 N·m-2 1 bar = 1×105 Pa = 100 kPa 1 atm = 760 mmHg = 1.013×105 Pa = 101.3 kPa ② R的不同取值（R的取值与 p、V的单位有关 𝐑 = 𝐩𝐕𝐧𝐓       R = 0.082 atm·L·mol-1·K-1                    R = 0.0831 bar·dm3·mol-1·K-1          R = 8.31 kPa·dm-3·mol-1·K-1     R = 8.31 J·mol-1·K-1                 R = 62.4 mmHg·dm3·mol-1·K-1       
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（3）理想气体状态方程的应用     ① 求分子量（摩尔质量）M  n = mM 

pV = mRTM  

M = mRTpV  

M = ρRTp  

② 求密度 ρ ρ = mV  p(m/ρ） = nRT ρ = PMRT                        

例题 2：一个体积为 40.0 dm3，的氮气钢瓶（黑色），在 22.5℃时，使用前
压力为 12.6 MPa, 使用后压力降为 10.1 MPa，估计总共用了多少千克氮气。 

解：n = n前 −  n后 =  p
前 V
RT

− p 后V

RT
=  (p

前
− p
后

)
RT

 

      =  （12.6−10.1)MPa ×103kPa/MPa × 40.0 dm3 8.31 kPa·dm3·mol−1·K−1 × 295.7 K                = 41mol  

m (N2) = 41mol × 28.0 × 10−3kg · mol−1 = 1.1kg 

例题 3：实验测定在 310°C 、101 kPa时单质气态磷的密度是 2. 64 g·dm-3，
求磷的分子式。 

解：M = ρRTp = 2.64 g • dm−3× 8.31 kPa • dm3 •mol−1 • K−1 × 583 K 101kPa = 127g · mol−1             分子中磷的原子数：127 g •mol−1 31 g •mol−1 ≈ 4，故磷的分子式为 P4 
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（二）道尔顿分压定律 1. 道尔顿（Dalton）分压定律表述 

（1）在温度和体积恒定时，混合气体的总压力等于各组分气体
分压力之和。 

以二组分混合气体为例，混合气体总压等于各气体分压之和： ptotal = p1 + p2 

同理，二组分混合气体的总体积等于各组分气体分体积之和： Vtotal = V1 + V2 

（2）某气体分压等于总压力乘该气体摩尔分数或体积分数。 

混合气体中某种气体的分压力等于该组分气体独占总体积时的压力： p1 = n1RTVtotal 
同理，混合气体中某气体的分体积等于该组分气体在总压力下的体积： V1 = n1RTptotal 
例题 4：N2、O2和 CO2 的混合气体，V=10.0 L，T = 30 ℃，p = 93.3 kPa ，p(O2 ) = 26.7 kPa，m(CO2 ) = 5.00 g，试计算 p(CO2 )和 p(N2 ) 。  

解： m(CO2) = m(CO2 )M(CO2) = 5.00g44.01g·mol−1 = 0.114mol   

p(CO2) = n(CO2 )RTV = 0.114 × 8.314 × 303.1510.0 kPa = 28.7kPa p(N2) = p − p(O2) − p(CO2) = 93.3kPa − 26.7kPa − 28.7kPa = 37.9kPa 

例题 5：在 20 °C及恒定外压的条件下，若有 1. 00 dm3含饱和水蒸气的空
气通过焦性没食子酸溶液后，其中 O2全部被吸收，求剩余气体的总体积。（干
燥空气的体积分数：O2为 21%, N2为 79%；忽略焦性没食子酸对水蒸气压的影
响。） 

解：湿空气通过焦性没食子酸后，其中 O2被吸收了。因总压不变，总体积
缩小后，为了保持 20°C 的恒定饱和水蒸气压，会有部分水蒸气凝结为水。湿
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空气中只有 N2分子数没有变化，故可以对 N2应用分压定律，从而求得剩余气
体总体积（Vx）: 
解：[p总 − p(H2O)] × 0.79 × 1.00dm3 = [p总 − p(H2O)Vx] 

解得 Vx = 0.79 dm3 

例题 6：在 293 K和 101. 3 kPa条件下，有 1.00 dm3干燥空气（设其体积
分数为：O2 21.0%，N2 79.0%）通过盛水气瓶后，饱和湿空气的总体积应是多

少？湿空气中各气体的分压又是多少？ 

解：V总 = p
总

V（O2，N2）p（O2，N2） = 101.3kPa×1.00dm3101.3kPa−2.34kPa = 1.02dm3 

湿空气中：p(H2O) = 101.3kPa − 2.34kPa = 99.0kPa p(O2) = p (O2，N2) × 21.0% = 99.0kPa × 0.210 = 20.8kPa p(N2) = p (O2，N2) × 79.0% = 99.0kPa × 0.790 = 78.2kPa 

（三）实际气体和 van der Waals方程 1. 实际气体的压缩系数 Z 

意义：比较实际气体的实验值与理想值之间的偏差。 Z = pVnRT 

2.  van der Waals气体方程 

意义：对理想气体状态方程的一种修正。 (p + a n2V2)(V − nb) = nRT 

例题 7：40.0℃时 1.00 mol CO2(g)在 1. 20 dm3容器中，实验测定其压力为
1.97 MPa。试分别用理想气体状态方程和 van der Waals方程计算 CO2的压力。 

解： p理 = nRTV =  1.00mol× 8.31 kPa • dm3 •mol−1 • K−1 × 313 K1.20dm3         = 2.17 × 103kPa = 2.17MPa  
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按 van der Waals方程计算：2 [p + (1.00mol)2 ×  365.8 dm3  • kPa •  mol−2(1.20dm3)2 ] ×（1.20 − 0.0429）dm3
= 1.00mol × 8.31kPa •  dm3  • mol−1  •  K−1 × 313K 

故 p = 1.99×103kPa = 1.99 MPa 
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第三章 相变·液态 

（一）气体的液化·临界现象 1. 临界现象的产生 

（1）气体的两种倾向 

一种是由于气体分子热运动而使气体具有扩散膨胀的倾向，另一种是由于气

体分子之间相互吸引而使气体具有凝聚的倾向。以上两种倾向相互作用的结果是

使气体产生临界现象。 

（2）临界现象的特征 ① 在气体的临界温度 Tc以上，无论怎样增加压力，都不能使气体液化。 ② 气体在临界温度下液化所需的压力称为临界压力 pc，气体在临界温度和
临界压力下所具有的体积称为临界体积 Vc。 2. 永久气体、可凝聚气体、液体、超临界流体 

（1）永久气体 

沸点和临界温度都低于室温的气体。 

（2）可凝聚气体 

沸点低于室温而临界温度高于室温的气体。 

（3）液体 

沸点和临界温度都高于室温的物质，在常温常压下就是液体。 

（4）超临界流体（SCF） 

气体在临界温度以上，无论怎么加压都不会液化。 

例题 1：超临界流体（Supercritical  Fluid）是物质介于气态和液态之间的一
种新的状态．超临界二氧化碳可作为溶剂、发泡剂取代某些有机溶剂．下列有关
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说法中错误的是（  ） A.  超临界二氧化碳就是干冰 B.  超临界二氧化碳与其气态或液态之间的转化是物理变化 C.  二氧化碳属于氧化物 D.  超临界二氧化碳的大量使用也会加剧温室效应 

解：A 

（二）液体的蒸发·蒸气压 1. 饱和蒸气压（简称蒸气压） 

当温度恒定时，密闭容器里的液体可以与其蒸气形成气-液平衡，此时液体
的蒸发和气体的冷凝处于动态平衡过程。与液相处于动态平衡的气体称为饱和蒸

气；它的压力称为饱和蒸气压，简称蒸气压。 

2. Clapeyron-Clausius方程（描述液体蒸气压与温度关系） 

lg(p2p1) = − △ Hvap2.303R ( 1T2 − 1T1) 

其中，p1和 p2分别为液体在温度 T1和 T2的蒸气压，△ Hvap为液体的摩尔
蒸发热，R为摩尔气体常数。 

3. 沸点与过热现象 

（1）沸点 

当液体的蒸气压等于外压时，液体出现沸腾现象，此时的温度称为沸点。 

（2）过热现象： 

在实际情况下，液体经常在沸点以上才会沸腾，这种现象称为过热现象。过

热现象的出现是由于液体气化需要气化中心。在液体中加入沸石或者搅拌，都可

以减少过热现象。 
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例题 2：已知丙酮的正常沸点是 56.5°C，摩尔蒸发热是 30.3 kJ·mol -1。试求
在 20.0℃时，丙酮的蒸气压。 

解：lg( p2101.3 kPa) = 30.3×103 J•mol−12.303×8.31 J •mol−1 • K−1 (293.2 K−329.7 K293.2 K×329.7 K) 

解得 p2 = 25.6 kPa 

（三）液体的凝固·固体的熔化 1. 过冷现象 

液体的凝固和固体的熔化互为相反过程。由于液体凝固的过程需要有成核中

心，成核中心有助于克服成核过程的能垒。因此，液体凝固过程中有时会出现过

冷现象，即当温度降低到凝固点以下，才有晶体析出的现象。 

2. 三相点 

在凝固点(也称熔点)处，固、液两相处于平衡状态。“三相点”是特殊的凝固
点，此时固、液、 气三相平衡，固、液两相的蒸气压相等，即 p 液=p 固。 

例题 3：“0℃ 以下,100°C以上，H2O都不能以液态存在。”这种说法对吗？ 

解：× 

纯组分物质以何种状态存在，不只是取决于温度，还取决于压力。此外，还

可以有过冷液体和过热液体。 

（四）水的相图 

在相图中，三相点代表三相共存，而曲线代表两相共存，平面区域分别代表

各单相区。其中，气液线不是无限延长的，它的终点是临界点。水的临界点为 tc = 374℃，pc = 2.21×104 kPa。水的三相点为 Tt=273.16 K，pt = 0.611kPa。 
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例题 4：国际单位制里，热力学温标选水的三相点为标准，而不用 H2O的冰
点和沸点，为什么？ 

解：因为三相点是纯 H2O的气、液、固三相共存状态，这是个稳定不变的状
态；而冰点或沸点则是在 101. 3kPa被空气饱和的水的凝固点或沸腾的温度，其
数值会因外界条件的不同而略有差异。显然，应该把稳定不变的状态选为标准点。 

例题 5：已知苯的临界点是 289 ℃，4.86 MPa,沸点是 80℃；三相点是 5℃，2. 84 kPa。在 三相点液态苯的密度是 0. 894 g·cm-3,固态苯的密度是 1.005 g·cm-
3根据上述数据，画出苯在 0〜300℃范围内的相图。（坐标可以不按比例） 

解：如图所示：s-固态；1-液态；g-气态 

 

（五）液体和液晶 1. 液体 

完全无序且各向同性 
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2. 晶体 

有序固体且通常各向异性 

3. 液晶 

有序流体的总称，它介于液体和晶体之间，可以像液体一样有流动性，同时

也具有晶体的各向异性性质：在某一方向上长程有序，而在其他方向上短程有序，

因此被称为液态晶体(liquid crystal),简称液晶。 

例题 6：液晶是有序流体，是各向同性的。 

解：× 
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第四章 溶液 

（一）溶液的基本性质 1. 浓度的表示方式 

（1）质量分数 w w =（溶质质量/溶液质量）×100% 

（2）摩尔分数 x x = 溶质的物质的量/溶液的物质的量 

（3）质量摩尔浓度 m 

m = 溶质的物质的量/溶剂的质量 

（4）物质的量浓度 c c = 溶质的物质的量/溶液体积 

例题 1：现需 2.2 dm3、浓度为 2.0 mol·dm-3的盐酸。应该取多少 cm3的 20%、
密度为 1.10 g·cm-3的浓盐酸来配制？ 

解：2.2dm3 × 2.0mol · dm−3 × 36.5g · mol−1 = V × 1.10g · cm−3 × 20% 

解得 V=7.3×102cm3 2. 溶解度 

（1）定义 

溶解度是在一定温度和压力下，溶质在溶剂中的饱和浓度。 

固体溶于溶液，与温度有关；气体溶于液体，同时与温度和压力有关。 

（2）过饱和现象 

在饱和溶液中，溶质的溶解和析出形成动态平衡。由于溶质析出需要晶核，

因此在某些情况下会出现过饱和现象。过饱和现象是一种亚稳态，在受到外部扰
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动时，过剩的溶质会很快析岀，使溶液恢复平衡状态。 

例题 2：过饱和现象是一种亚稳态，是由于溶质析出需要晶核所导致的。 

解：√                

（二）非电解质稀溶液的依数性 1. 依数性定义 

溶质的溶解会引起溶剂的某些物理性质发生变化，有些性质只与溶液的浓度

有关，而与溶质的种类无关，因此被称为溶液的依数性。 2. 非挥发性电解质溶液的依数性 

（1）蒸气压下降（Raoult定律） 

溶液的蒸气压的相对降低值（△p）与溶质的摩尔分数（x2）成正比，即 △p = p0x2 

例题 3：将 101mg胰岛素溶于 10.0 cm3水，该溶液在 25.0℃时的渗透压是
4.34 kPa，求： 

（1）胰岛素的摩尔质量 

（2）溶液的蒸气压下降△p（已知在 25.0℃时，水的饱和蒸气压是 3.17kPa）。 

解：（1）M = mRTΠV = 101mg×(10−3g

mg
)×8.31kPa·dm3·mol−1·K−1×298K

4.34kPa×10.0cm3×(10−3dm3

cm3
) = 5.8 × 103g · mol−1 

（2）x(胰岛素) = 101×10−3g

5.8×103g·mol−1

101×10−3g

5.8×103g·mol−1
+ 10.0g

18.0g·mol−1

= 3.1 × 10−5 

△ p = p0x(胰岛素) = 3.17kPa × 3.1 × 10−5 = 9.8 × 10−5kPa 

 



 

 

 

                                       

关注【期末帮】公众号，助力大学不挂科！ 

 

（2）沸点升高 

溶液沸点的升高（△Tb）与质量摩尔浓度（m）成正比，其比值 Kb为摩尔
沸点升高常数，单位为 K·kg·mol-1，即 

△Tb = Kbm 

例题 4：烟草中有害尼古丁的最简化学式是 C5H7N。今将 496mg 尼古丁溶

于 10.0g水，所得溶液在 101kPa下的沸点是 100.17℃。求尼古丁的分子式。 

解：△Tb = Kbm 

0.17K = 0.513K · kg · mol−1 × 496 × 10−3g

M
× 1000

10.0 kg−1 

解得, M = 1.5×102 g·mol-1 

C5H7N的式子量为 81，故尼古丁的分子式为 C10H14N2 

（3）凝固点下降 

溶液凝固点的降低（△Tf）与溶液的质量摩尔浓度（m）成正比，其比值 Kf
为摩尔凝固点降低系数，单位为 K·kg·mol-1，即 

△Tf = Kfm 

例题 5：估算 10kg水中需加多少甲醇，才能保证它在-10℃不结冰？ 

解：△Tf = Kfm 

10K = 1.86K · kg · mol−1 × m

32g × 10−3kg · mol−1
× 1

10kg
 

解得, m = 1.7kg

（4）渗透压 

在一定温度下，渗透压（Π）与溶液的浓度（c）成正比，即 Π/c = 常数 或 ΠV = nRT 
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其中，V为溶液的体积。 

例题 6：若海水的浓度与 0.70mol·kg-1的 NaCl 水溶液相近，粗略计算其渗
透压是多少？ 

解：Π = cRT              = 2 × 0.70mol · dm−3 × 0.00831MPa · dm3 · mol−1 · K−1 × 298K 

      = 3.5MPa 

（三）电解质溶液的依数性与导电性 1. 电离学说与电离度 

（1）Arrhenius电离学说 ① 由于溶剂的作用，电解质在溶液中自动解离成带电质点（离子）的现象
叫做电离。 ② 正、负离子不停地运动，相互碰撞时又可结合成分子，所以在溶液里电
解质只是部分电离，电离的百分率叫电离度。 ③ 电离是在溶解过程中发生的，电解质溶液之所以能导电是因为有离子存
在，而不是导入电流才形成离子，电流的效应是使离子发生迁移、发生电极反应，

溶液单位体积里离子越多，导电的能力越强。 

（2）电离度 

α = λλ∞ 

其中，λ为溶液的当量电导率，λ∞为溶质完全电离时（通常指无限稀的溶
液）的当量电导率。 
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2. 活度和活度系数 

（1）活度 

Lewis提出有效浓度概念，认为非理想溶液不符合 Raoult定律，将有效浓

度命名为活度，用 a表示。 

（2）活度系数 

用以校正有效浓度的因子，常用符号γ表示。 a = γc 

例题 7：活度是对理想溶液提出的。 

解：× 

（四）胶体溶液 1. 胶体溶液的定义 

分散相粒子大小介于真溶液和粗分散体系之间（尺寸 1~1000nm）的溶
液。 2. 胶体溶液的分类 

液态的胶体溶液主要包括溶胶、大分子溶液和缔合胶体三类。 

（1）溶胶 ① 定义：固体胶体粒子分散于液态介质中形成溶胶。 ② 制备溶胶的方法：分散法（胶体磨研磨、超声波撕碎、分散剂胶溶）和
凝聚法（将溶液中的分子或离子凝聚成胶体粒子的方法） ③ 溶胶的性质 

热力学不稳定性：溶胶中，分散的粒子有很大的表面积，表面有剩余分子间

的作用力，相碰撞有自动聚集趋势。 
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动力学稳定性：胶体粒子具有很大的表面积，容易吸附离子而带电荷，胶体

粒子间的电排斥，保持了溶胶的相对稳定性。 ④ 胶体分散粒子的胶束结构（以 Fe(OH)3为例） 

胶束的核心是 m 个 Fe(OH)3粒子，m 约为 103，胶核外依次吸附着水中的FeO+，以及相反电荷的 Cl-，形成一个随胶核运动的吸附层；胶核和吸附层称为
胶粒，胶粒带正电称正电胶体；胶粒外带有相反电荷的 Cl-形成扩散层，胶粒与
扩散层形成胶束，也称胶团。胶束保持电中性。 

 

例题 8：As2S3溶胶胶粒带负电，称负电胶体。 

解：√ 

（2）大分子溶液 ① 定义：橡胶、动物胶、植物胶、蛋白质、淀粉溶于水或其他溶剂称为大
分子溶液，大分子溶液也是一种胶体溶液。 ② 性质 

当大分子尺寸处于溶胶范围时，与溶胶有许多相似的性质，但也存在不同的

地方。 

一般，大分子溶液不带电，其稳定性是高度溶剂化造成的，又称亲液胶体。

实际上它是一个均匀体系，溶解和沉淀是可逆的，也称可逆胶体。  

（3）表面活性剂与缔合胶体 ① 表面活性剂 

表面活性剂是能够显著降低水的表面张力的一类物质，由亲水的极性基和亲

油的非极性基组成，有负离子型、正离子型、两性和非离子型等。 
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② 缔合胶体  表面活性剂溶于溶剂（水）中，许多表面活性剂分子结合形成胶体大小的团
粒，形成胶束，在水中，胶束中非极性基团相互吸引向内包藏，亲水的极性基朝

外与水分子接触形成稳定的亲水结构，称缔合胶体溶液。 

 3. 胶体溶液的性质 

（1）光学性质——Tyndal效应 

当一束强光源通过胶体溶液，在光线行进侧面黑暗背景上，可以看到微弱闪

光集合而成的光柱，这现象就是 Tyndal效应。 

（2）电泳 

溶胶在电场作用下，带电胶粒向异性电极的运动。正电溶胶向负极运动，负

电溶胶向正极运动。 

（3）渗析 

半透膜能让分子、离子自由通过，而不让体积较大的胶粒通过，称为渗析。

在外加电场的帮助下，则叫电渗析。 

（4）聚沉 

往溶胶中加入适量电解质使带电胶粒吸附相反电荷，破坏了胶粒间的排斥作

用，溶胶则有块状或絮状沉淀形成，称为聚沉。 

对负电胶体的聚沉作用随电解质正电荷的增大而加强，如 Na+＜Ca2+＜Al3+；
对正电胶体，随电解质负电荷的增大而加强，如 Cl-＜SO42-＜PO43-。 

例题 9：丁达尔效应是由于散射现象造成的。 

解：√ 
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第五章 化学热力学 

（一）基本概念与术语 1. 环境与体系 

（1）系统（体系）：被研究的对象整体。 

分类：敞开系统（既有物质交换、也有能量交换） 

封闭系统（没有物质交换、只有能量交换） 

隔离系统（既无物质交换、也无能量交换） 

（2）环境 

除去体系以外的一切事物，一般指与体系密切相关且相互影响的部分。 

2. 体系的性质 

（1）强度性质 

强度性质只取决于体系自身的特性而与体系中物质的量无关的性质。相应的

物理量称为强度量，不具有加和性。如密度（ρ）、温度（T）、压力（p）等等。 
（2）广度性质 

广度性质与体系中物质的量相关的性质。相应的物理量称为广度量，与物质

的量成正比，在一定条件下具有加和性。如体积（V）、质量（m）、内能（U）、
焓（H）等等。 

3. 状态与状态函数 

（1）状态 

状态是系统的宏观性质的综合表现，即体系的物理性质和化学性质（如质量、

温度、压力、体积、密度等）的总和。当这些性质不发生变化时，体系处于一定
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的状态；若任一性质发生变化，则体系的状态也随之改变。 

变化前称始态，变化后的状态称终态。 

（2）状态函数 

状态函数是仅由体系状态决定的函数，在定态下有定值。其改变量仅取决于

体系的始态和终态，而与变化的路径无关。如温度、压力、体积、内能（U）、焓
（H）、熵（S）和 Gibbs自由能（G）等等。 

功和热与变化的路径有关，不是状态函数。 

例题 1：当体系的状态一定时，所有的状态函数有定值。当体系的状态发生
变化时，所有的状态函数的数值亦随之而变。这种说法对吗？为什么？ 

解：× 

状态变，必有某些状态函数发生变化，但不一定是全部都变。 4. 可逆过程与不可逆过程 

（1）可逆过程 

体系发生某一过程后，若能沿该过程的反方向变化而使体系和环境都恢复到

原来的状态而不留下任何影响，则该过程为可逆过程。可逆过程最经济、效率最

高。 

当体系对外做功时，它做最大功；当环境对体系做功时，只需做最小功。可

逆过程是一种科学抽象的理想过程，实际过程变化速度无限慢时可趋近它。 

（2）不可逆过程 

不可逆过程若体系和环境发生变化后，不能恢复到原状或者恢复原状后会引

起其他变化，则相应的过程为不可逆过程。 

5. 自发过程与非自发过程 

（1）自发过程 

自发过程是指某一过程一旦引发，无需外力便可以自动进行下去，直到达到
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与此条件相应的限度。 

（2）非自发过程 

非自发过程是自发过程的反过程，需要借助外界作用才能实现和进行。 

例题 2：气体向真空扩散，水在-10℃结冰都是自发过程。 

解：√ 

（二）热力学状态函数的意义与关系 1. 内能（U） 

（1）定义 

内能是物质的一种属性，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。 

（2）计算 

一定量物质的内能是无法直接测定的，但在化学变化的过程中，体系内能的

变化（△ U = U终 − U始）可以准确得到。 

根据热力学第一定律，体系内能的改变等于体系与环境之间交换的热量（Q）
与功（W）的加和： △ U = Q + W 

其中，功又可分为体积功（We）与其他功（W′，除体积功以外的功，如电
功）： W = We + W′ ‘ 
当体系在等压条件下变化且只做体积功（We = -pV）时，则 △ U = Qp − p △ V 

当体系在等容条件下变化且不做其他功（△ V = 0，We = 0，W′ = 0），则  △ U = Qv 

化学反应在密闭的氧弹中进行时，所测定的反应热即为恒容反应热 Qv。 
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例题 3：大豆所含脂肪、蛋白质、碳水化合物和水分的组成如下，它们的发
热量也一并列出。计算 100 g大豆在人体代谢过程中的总发热量。 

 

解：100 g大豆总发热量为 

17.2g × 38kJ · g−1 + 37.0g × 17kJ · g−1 + 28.0g × 17kJ · g−1 = 1.8 × 103kJ 
例题 4：在 78.3 ℃及 1.00 atm (l atm=101 kPa) 下，1. 00g乙醇蒸发变成

626 cm3乙醇蒸气时，吸热 204 cal，求内能变化是多少焦耳。 

解：本题所给单位既不规范也不一致,计算时要进行换算。  

已知 1 cal = 4. 18 J ,1 dm3·atm=101 J,则体系吸收热量 Q = 204cal × 4.18J · cal−1 = +853J 
体系所做的功是指液态乙醇气化时所做的恒压体积膨胀功(忽略液态乙醇所

占体积) W = −p △ V = −1.00atm × 0.626dm3 × 101J · atm−1 · dm−3 = −63.2J 
此处为体系对环境做体积膨胀功，W为负值。 △ U = Q + W = 853J + (−63.2J) = +790J 
以上结果表示，1.00 g乙醇在 78. 3 ℃气化时吸收 853 J热量，做 63. 2 J的

功，其内能增加 790 J。 

例题 5：已知某弹式量热计常数 C=826 J ·℃-1
，505 mg,萘(C10H8)和过量 O2在

钢弹中燃烧所放热量使温度由 25. 62℃升高到 29.06℃，水浴中盛有 1215 g水。
求荼燃烧反应的△U。 

解：0.505g荼燃烧放热：      Q = −（Q水 + Q弹）= −[1215g × 4.18 J · g−1 · ℃−1 ×（29.06 − 25,62)℃ + 826J· ℃−1 × (29.06 − 25,62)℃ = −20.3 × 103 J = −20.3kJ] 

萘燃烧反应：C10H8(s) + 12O2(g) → 10CO2(g) + 4H2O(l) △ ng = 10 − 12 = −2 △ U = Qv = −20.3kJ0.505g/(128g · mol−1) = −5.15 × 103kJ · mol−1 
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2. 焓（H） 

（1）定义 

 

焓是一种与内能相联系的物理量。 

（2）计算 

根据其热力学定义 H=U+pV，可得在等压条件下，焓变 △ H =△ U + p △ V 

又知当体系在等压条件下只做体积功时，△ U = Qp − p △ V △ H = Qp 

当化学反应在恒压下进行时，反应热为恒压反应热Qp 

一定温度下，若化学反应过程中有气体参与,且反应前后气体的物质的量变
化为△n，若将气体按理想气体处理，则有 △ H =△ U +△ (pV) =△ U +△ nRT 

反应的等压热效应与等容热效应的关系为 Qp = Qv +△ nRT 

例题 6：1.00 g可作为火箭燃料的联氨(N2H4)在氧气中完全燃烧(等容)时，
放热 20.7 kJ (25℃)。试求 1 mol N2H4在 25℃燃烧时的内能变化和等压反应热。 
解：联氨燃烧反应方程式 N2H4(g)+O2(g)→N2(g)+2H2O(1) 1 mol N2H4在等容下燃烧时放热 Qv = −20.7kJ · g−1 × 32.0g · mol−1 = −662kJ · mol−1 

体系内能变化等于Qv, △ U = Qv = −662kJ · mol−1,燃烧时体系放热，所以体
系内能降低。      △ H =△ U +△ nRT               = −662kJ · mol−1 + (1 − 2) × 0.00831 kJ · mol−1 · K−1 × (273 + 25)K               = −665 kJ · mol−1 



 

 

 

                                       

关注【期末帮】公众号，助力大学不挂科！ 

 

3. 熵（S） 

（1）定义 

熵是另一种热力学状态函数，可以形象地把熵看做体系混乱度（或有序度）

的量度。混乱度与体系中可能存在的微观状态的数目有关。一个确定的宏观状态

可以有许许多多微观状态，微观状态数目越多，熵值越大。 

（2）计算 

热力学第三定律指出，理想晶体在热力学零度时熵等于零。因此，可以按统

计热力学的方法计算体系在一定状态时熵的大小，也可以根据实验数据进行推算。

可逆过程体系的熵变（dS）可由该过程的热量（Qr）除以温度得到 dS = QrT  

熵即由其定义“热温商''而得名。 

（3）熵值变化规律 

（1） 同一物质的熵值，随温度的升高而增大，气态>液态＞固态。 

（2） 气态多原子分子的熵值比单原子的大。 

（3） 同类物质,摩尔质量越大，熵值越大。 

（4） 摩尔质量相同的不同物质，结构越复杂，熵值越大。 

（5） 压力对固态、液态物质的熵值影响较小，而对气态物质的熵值影响较

大。压力越大，熵值越小。 

例题 7：孤立体系有自发倾向于混乱度增加（即熵增）的趋势。 

解：√ 

4. Gibbs自由能（G） 

（1）定义 Gibbs自由能（G）是从热力学第二定律岀发，将 H和 S归并起来而得到的
热力学状态函数。 
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G = H − TS 

（2）计算 

在等温变化过程中 △ G =△ H − T △ S （Gibbs-Helmholtz方程） 

该方程把△ G和△ H、△ S及温度联系在一起，可作为化学反应自发进行方
向的判据： △ G＜ 0    反应正向自发 △ G＝ 0    反应处于动态平衡 △ G＞ 0     反应逆向自发 

在等温等压可逆过程中，可以导出 △ G = W′ 
即 Gibbs自由能的变化等于等温等压条件下体系所能做的最大其他功。 

（三）热力学数据的应用 

1. △𝐫 𝐇𝐦𝛉、△𝐫 𝐆𝐦𝛉、△𝐫 𝐒𝐦𝛉的计算 

U、H、S、G均为状态函数，体系状态发生变化后，其变化值只与最终状态
和起始状态决定，与变化路径无关。 △r Hmθ（T） = ∑vi △f Hmθ (T,生成物) − ∑vi △f Hmθ (T,反应物) △r Smθ（T） = ∑viSmθ (T,生成物) − ∑viSmθ (T,反应物) △r Gmθ（T） = ∑vi △f Gmθ (T,生成物) − ∑vi △f Gmθ (T,反应物) 

例题 8：辛烷(C8H18)是汽油的主要成分，它的燃烧反应如下，试计算 100 g辛烷燃烧时放出的热量(298 K)。 

C8H18(1) + 12
1

2
 O2(g)→8 CO2(g) + 9 H2O(l) 

解：先由 298 K的标准生成焓计算摩尔反应热 
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△ Hθ = 8 △ Hfθ(CO2，g) + 9 △ Hfθ(H2O，l) −△ Hfθ(C8H18，l) − 12.5△ Hfθ(O2，g)= [8 × (−394) + 9 × (−286) − (−250) − 0]kJ · mol−1= −5476kJ · mol−1 C8H18的摩尔质量是 114 g·mol-1，所以 100 g C8H18燃烧时所热量 Q = −5476kJ · mol−1 × 100g114g · mol−1 = −4.80 × 103kJ 
2. 利用 Gibbs-Helmholtz方程判断化学反应的自发性 

△ G =△ H − T △ S  

（1）反应自发性 

根据化学反应焓变△H和熵变△S的正负号不同，化学反应正向自发性随温
度不同的改变如下： 

 

（2）转变温度 

在处理实际问题时，常见的一种反应类型为（+，+）型，当△G=0时，有 T = △ H△ S  
对应的温度称为转变温度 T 转。 T＜T 转       反应正向不自发 T＞T 转     反应正向可自发进行 

例题 9：Cl2(g) ⟶ 2Cl(g)断开化学键吸热，这类反应需要在高温下发生。 
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解：√ 3. 由键焓计算焓变 

键焓（也称键能）BE，键焓指温度 T和标准压力时，气态分子断开 1mol化
学键的焓变。其中，键能是指一定温度 T和标准状态下气态分子断开 1mol化学
键时的焓变，键能是平均数据。 △ H = ∑BE(反应物) − ∑BE（生成物） 

例题 10：能否由键焓直接求 HF(g)，HCl(g), H2O(1)以及 CH4(g)的标准生成
焓？  

解：先写出由稳定态单质变为化合物的反应方程式，并计算化学键改组的焓

变。 12 H2(g) + 12 F2(g) → HF(g) △ Hθ = − △ (ΣBE) = −[BE(H − F) − 12 BE(F − F) − 12 BE(H − H)）]= −（570 − 12 × 159 − 12 × 436）kJ · mol−1 = −273kJ · mol−1 12 H2(g) + 12 Cl2(g) → HCl(g) △ Hθ = − △ (ΣBE) = −[BE(H − Cl) − 12 BE(Cl − Cl) − 12 BE(H − H)）]= −（431 − 12 × 243 − 12 × 436）kJ · mol−1 = −92kJ · mol−1 H2(g) + 12 O2(g) → H2O(l) 

不能从 BE直接计算反应热，因为H2O是液态。 C(s) + 2H2(g) → CH4(g) 

不能由 BE直接计算反应热，因为 C是固态。 4. 反应热的测量 

（1）保温杯式量热计 

装置如图所示，分为保温和测温两部分。保温的目的是保证反应过程中不与
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外界发生热的交换。可以测量中和热、溶解热以及其他溶液反应的热效应。 

 

 

 

 

 

 

 

 

反应所放的热 Q等于量热计和反应后溶液升温所需的热量，即 

Q = cVρ △ t = (cVρ + C) △ t 

其中，△t是溶液温度升高值，c为溶液比热容，V为反应后溶液总体积，ρ
为溶液密度，C叫做量热计常数，代表量热计各部分热容量综合，即量热计每升
高 1℃所需的热量。 

例题 11：利用保温杯式量热计进行实验，测定摩尔中和热。 

（1）量热计常数测定：量取温度分别为 22. 10°C的冷水和 34. 55°C的热水

各 100 cm3,倒入保温杯中，测得混合后体系温度为 28. 00℃。 

（2）倒出杯中水，使保温杯温度降至室温。 

（3）分别量取浓度为 1. 01 mol • dm-3的 HC1溶液和 1. 03 mol • dm-3 NaOH

溶液各 100 cm3，倒入保温杯中，两溶液起始温度均为 t1=22. 30℃。反应后，体
系的温度升至 t2 = 29.00℃。已知水的密度为 l.00 g • cm-3，比热容 C =4. 03 J • g-

1·℃-1，实验所得 NaCl溶液密度 ρ= l. 02 g • cm-3，计算 HC1和 NaOH反应的摩尔

中和热。 

解：先由冷水和热水温度变化求量热计常数，再求中和热。为简便起见，取

冷水与热水密度 ρ1=ρ2 =1.00 g • cm-3,比热容 c1 = c2 = 4. 18 J • g-1·℃-1 ,代入上式，

得到 (34.55 − 28.00)℃ × 100cm3 × 1.00g · cm−3 × 4.18J · g−1℃−1 = (28.00 − 22.10)℃ ×（100cm3 × 1.00g · cm−3 × 4.18J · g−1℃−1 + C） 

求得量热计常数 

C = 46.1J · ℃−1 
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代入 

Q = cVρ △ t = (cVρ + C) △ t 

则有 

Q = (200cm3 × 1.02g · cm−3 × 4.03J · g−1℃−1 + 46.1J · ℃−1)× (29.00 − 22.30)℃ = 5.82kJ 

摩尔中和热 = 5.82kJ

1.01mol · dm−3 × 0.100dm3
= 57.6kJ · mol−1 

（2）弹式量热计 

弹式量热计适用于测量燃烧热，装置如下图所示，在实验前需要向钢弹中通

入一定量燃烧反应所需的高压氧气，也称为“氧弹”。 

 

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、器壁所吸

收热量之综合，测定的热效应为恒容反应热 Qv。 

Q放 = Q吸，Qv = Q水 + Q弹 = C水m △ t + C量热计 △ t 

其中，水的比热容为 4.18·J·g-1·℃-1 

例题 12：1.01 g苯甲酸在盛有 2.80  kg水的弹式量热计中燃烧时，温度由

23.44 ℃升高到 25.42 ℃，求弹式量热计常数 C。 

解：利用Qv = Q水 + Q弹 = C水m △ t + C量热计 △ t求 C 

已知苯甲酸摩尔质量为 122 g·mol-1,所以 1.01 g苯甲酸燃烧所放热量 

Qv = 3.23 × 103kJ · mol−1 × 1.01g

122g · mol−1
= 26.7kJ 

2.80 kg水所吸收的热 
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Q水 = 4.18m △ t = 4.18 × 10−3kJ · g−1 · ℃−1 × 2.80 × 103g × (25.42 − 23.44)℃= 23.2kJ 

量热计部件所吸收的热量 

Q弹 = C △ t = C(25.42 − 23.44)℃ = 1.98C℃ 

代入Qv = Q水 + Q弹 = C水m △ t + C量热计 △ t，得 

Qv = Q水 + Q弹，26.7kJ = 23.2kJ + 1.98C℃ 

C=1.8 kJ·℃ 

即该量热计每升高 1 °C需吸热 1. 8 kJ。 
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第六章 化学平衡 

（一）化学平衡与平衡常数 1. 化学平衡的特点 

（1）化学平衡是动态平衡。 

达平衡时反应并没有停止，只是正向反应速率与逆向反应速率相等。 

（2）化学反应达到平衡后，体系的各种性质保持不变。 

（3）反应体系可以从不同方向达到平衡。 

由于起始条件的不同，平衡时各物质的浓度（压力）也不同，但生成物浓度

（压力）幂的乘积与反应物浓度（压力）幂的乘积之比为常数，即为平衡常数。 

例题 1：达到化学平衡后，反应不再发生。 

解：× 

2. 化学平衡常数的表达 

平衡常数 K的大小表明反应进行的限度，K越大，反应进行得越完全，对于
化学反应 aA(g) + bB(aq) ⇌ cC(g) + dD(aq) 

当反应达到平衡时，生成物浓度（压力）幂的乘积与反应物浓度（压力）幂

的乘积之比为常数，即为平衡常数 K： K = [pc]c[cD]d[pA]a[cB]b 

式中pA、pc分别表示气体 A、C的分压，cB、cD分别表示溶质 B、D的浓度，
［］表示反应处于平衡状态。由实验数据求算得到的平衡常数称为实验平衡常数。 

对于气相反应，平衡常数可以用 Kp（平衡时各物质分压的关系）或 Kc（平
衡时各物质浓度的关系）表示。以合成氨反应为例，有 N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) 
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Kp = p2(NH3)p(N2)p3(H2) 

Kc = [NH3]2[N2][H2]3 

不同表述形式的平衡常数之间的关系为 Kp = Kc(RT)△n 

其中，△n为化学反应式中生成物与反应物的计量系数之差。对上述合成氨
反应而言，△ n = 2 − (1 + 3) = −2。一定温度下，Kp和Kc为常数。此外，在进
行计算时要注意，压力应取以 bar为单位的数值，常数 R取 0.0831，T为热力
学温度。 

通常，对于气相反应，平衡常数用Kp表示；对于溶液反应，平衡常数用Kc表
示；对于既有气体参与又涉及溶液的反应，则用混合平衡常数 K表达，其中气体
采用分压，而溶液中的溶质采用浓度。决定化学反应进行的限度——化学平衡状
态的根本原因仍是化学热力学，因此，平衡常数可以由热力学数据（标准 Gibbs
自由能变）求算。 

例题 2：纯固体和液体不计入平衡常数的书写中。 

解：√ 

例题 3：写出下列反应的平衡常数表达式 AgCl(s) ⇌ Ag+(aq) + Cl−(aq) 

解：                     Kc = [Ag+][Cl−] 

例题 4：已知2SO2(g) + O2(g) ⇌ 2SO3(g), Kpbar(1000K) = 3.46。试求在 1000 K及 1.22 bar(1. 22×105 Pa)下的 Kc。 

解： Kc = Kp(RT)−△n = 3.46 ×（0.0831 − 1000）1 = 288 

3. 化学平衡常数与 Gibbs自由能变 

一定温度下，若反应在非标态下进行，此时反应的△G(T)与△Gθ(T)的关系符
合 van’t Hoff等温式: 
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△ G(T) =△ Gθ(T) + 2.30RTlgQ 

式中，Q为反应商。对于以下反应： aA(g) + bB(aq) ⇌ cC(g) + dD(aq) 

Q = （pc/pcθ）c
（cD/cDθ）d

（pA/pAθ）a
（cB/cBθ）b 

式中pA、pc分别表示气体 A、C的分压；cB、cD分别表示溶质 B、D的浓度；pAθ、pcθ分别表示气体 A、C的标准分压，均为 1 bar；cBθ、cDθ分别表示 B、D的标
准浓度，均为 1 mol·dm-3。 

当反应达平衡时，△G(T)=0，可得 △ Gθ(T) = −2.30RTlgKθ 

或 lgKθ = − △ Gθ(T)2.30RT  

即通过热力学数据可以求出反应的平衡常数，通常称之为标准平衡常数： 

Kθ = （[pc]/pcθ）c
（[cD]/cDθ）d

（[pA]/pAθ）a
（[cB]/cBθ）b 

式中，[pA]、[pc]分别表示平衡时气体 A、C的分压, [cB]、[cD]分别表示平衡
时溶质 B、D的浓度。由于pAθ = pcθ = 1bar(1bar = 105Pa = 100kPa)，cBθ = cDθ =1mol · dm−3，上式可简化为 

K = （[pc]）c
（[cD]）d

（[pA]）a
（[cB]）b 

此处pA、pc已是无量纲的相对分压，cB、cD也是无量纲的相对浓度。 

上式将实验平衡常数与标准平衡常数自然地关联起来。通过合理选择压力和

浓度的单位（单位为 bar，度的单位为mol · dm−3）,实验平衡常数与标准平衡常
数的数值可以完全相同。实验可以测得平衡常数的根源就在于客观存在着标准平

衡常数。实际使用时，除非特别指明，一般均用标准平衡常数，简称为“平衡常
数”，无量纲。 

例题 5：  根据以下数据，计算甲醇和一氧化碳化合生成醋酸反应的𝐾𝜃
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（298K）。 

 𝐶𝐻3𝑂𝐻(𝑔) 𝐶𝑂(𝑔) 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻(𝑔) △ 𝐻𝑓𝜃/(𝑘𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1) −200.8 −110.5 −435 𝑆𝜃/ (𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1 · 𝐾−1) +238 +198 +293 

 

解： 𝐶𝐻3𝑂𝐻(𝑔) + 𝐶𝑂(𝑔) ⇌ 𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻(𝑔) △ 𝐻𝜃 = [−435 − (−200.8) − (−110.5)]𝑘𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1 = −124𝑘𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1 △ 𝑆𝜃 = (293 − 238 − 198)𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1 · 𝐾−1 = −143𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1 · 𝐾−1 △ 𝐺𝜃 = [−124 − 298 × (−143 × 10−3)]𝑘𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1 = −81𝑘𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1 𝑙𝑔𝐾𝜃 = − △ 𝐺𝜃2.30𝑅𝑇 = −(81 × 103𝐽 · 𝑚𝑜𝑙−1)2.30 × 8.31J · mol−1 · K−1 × 298K = 14.2 𝐾𝜃 = 2 × 1014 

例题 6：某反应 A(s) + B(s) ⇌ C(g)，已知△ Gθ(298K) = +40.0kJ · mol−1。
试问：该反应在 298 K时的Kpθ =？ 

解： lgKpθ = − △ Gθ(T)2.30RT = − 40.0 × 103J · mol−12.30 × 8.31J · mol−1 · K−1 × 298K = −7.02 

解得Kpθ(298K) = 9.5 × 10−8 

例题 7：氧化银遇热分解： 2Ag2O(s) ⇌ 4Ag(s) + O2(g)。已知298K，Ag2O(s)
的△ Hfθ = −31.1kJ · mol−1，△ Gfθ = −11.2kJ · mol−1。求在 298K，Ag2O − Ag体
系的 p(O2) 

解：△ Gθ = −2 ×△ Gfθ(Ag2O，s) = −2 × (−11.2)kJ · mol−1 = 22.4kJ ·mol−1 lgKθ = − 22.4 × 103J · mol−12.30 × 8.31J · mol−1 · K−1 × 298K = −3.93, 
解得  Kθ = 1.2 × 10−4 

设 p(O2)= x bar，则 Kθ = x，解得 x = 1.2 × 10−4 p(O2)= 1.2 × 10−4bar = 1.2 × 10−2kPa 
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4. 反应方向的判断 

将平衡常数代入 van’t Hoff等温式子，可得 △ Gθ(T) = 2.30RTlg QK 

可见，通过反应商与反应平衡常数的比较，也可以判断化学反应进行的方向:                          Q＜K       反应正向进行                     Q＞K       反应逆向进行                     Q=K       反应处于平衡状态 

例题 8：某反应 A(s) + B(s) ⇌ C(g)，已知△ Gθ(298K) = +40.0kJ · mol−1。
试问：当pc = 1.0Pa = 1.0 × 10−5bar时，该反应是否能正方向自发进行？ 

解：由例题 5，Kpθ(298K) = 9.5 × 10−8 △ G = 2.30RTlg QpKp = 2.30 × 8.31 × 10−3kJ · mol−1 · K−1 × 298K × lg 1.0 × 10−59.5 × 10−8           = +11.5kJ · mol−1 

以上计算结果说明：当△ Gθ = +40.0kJ · mol−1时，Kpθ = 9.5 × 10−8，反应
进行的限度相当小，可以认为该反应不能自发进行。即使当产物 C的分压由标
态降低为 1.0 Pa时，△ G仍为正值，未能改变反应的方向，也就是说，即使 Q
值降低 5个量级也未影响△ G的正负号。 

例题 9：计算下列反应的Kcθ NH3(aq) + H2O(l) ⇌ NH4+(aq) + OH−(aq) 

解：△ Gθ(298K) =△ Gfθ(NH4+，aq) +△ Gfθ(OH−，aq) −△ Gfθ(H2O，l) −△Gfθ(NH3，aq) = (−79.3 − 157.2 + 237.1 + 26.5)kJ · mol−1 = +27.1kJ · mol−1 

代入 △ Gθ(298K) = −2.30RTlgKcθ lgKcθ = − △ Gθ2.30RT = − 27.1 × 103J · mol−12.30 × 8.31J · mol−1 · K−1 × 298K = −4.75 

解得 Kcθ = 1.8 × 10−5 
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（二）化学平衡的移动 1. Le Chatelier 原理 

当处于平衡状态的体系的某一物理量发生改变时，体系总是要向使这种改变

减小的方向 移动 Le Chatelier原理是有关化学平衡移动方向的一种定性描述，是
把握移动方向的原则。 

几种具体的变化情况： 

（1）温度升高，反应向吸热方向进行；温度降低，反应向放热方向进行。 

（2）压力增大，反应向气体物质的量减少的方向进行；压力降低，反应向
气体物质的量增 加的方向进行。 

（3）反应物浓度增大，反应向产生更多生成物的方向移动(正向进行)；生
成物浓度增大，反应向产生更多反应物的方向移动(逆向进行)。 

例题 10：H2、I2、HI的起始浓度都等于 1mol·dm-3时，Q<K，H2和 I2化合
反应能正向自发进行，即平衡向右移动，计算平衡浓度。 

解：设有xmol·dm-3的 H2和 I2转化为 HI，则平衡浓度 [H2] = [I2] = 1.00 − x, [HI] = 1.00 + 2x K = [HI]2[H2][I2] = (1.00 + 2x)2(1.00 − x)(1.00 + x) = 50.3 

解得 x = 0.67 [H2] = [I2] = 1.00 − x = 0.33，[HI] = 1.00 + 2x = 2.34 

即有 67%的 H2和 I2转化为 HI时，体系达到平衡状态，此时 H2和 I2的平衡
浓度为 0.33 mol·dm-3，HI的平衡浓度为2.34mol · dm−3。平衡常数式中，浓度项
都按相对浓度（无量纲）进行运算。 

2. 浓度、压力对反应方向的影响 

可利用△ Gθ(T) = 2.30RTlg QK，通过比较反应商和平衡常数来判断。 

例题 11：已知在 325 K与 100 kPa时，反应N2O4(g) ⇌ 2NO2(g)中N2O4的
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摩尔分解率为 50.2%。若保持温度不变，压力增加为 1000 kPa，N2O4的分解率
是多少？ 

解:设有 lmolN2O4，它的分解率为α，则 N2O4(g) ⇌ 2NO2(g) 

起始 n/mol             1.0         0 

平衡 n/mol             1.0-α       2α 

达到平衡状态时    n
总mol = (1 − α) + 2α = 1 + α 

设平衡状态总压力为 p，那么N2O4的分压力p(N2O4) = p(1−α1+α)，而NO2的分
压力p(NO2) = p( 2α1+α)。代入Kp式，则 

Kp = p2(NO2)p(N2O4) = p2( 2α1 + α)p(1 − α1 + α) = p 4α2(1 − α)(1 + α) = p( 4α21 − α2) 

已经在 325K，当p = 100kPa = 1.00bar时，α = 0.502，代入上式求Kp Kp = 1.00 × 4 × (0.502)21 − (0.502)2 = 1.35 

因Kp不随压力变化，所以当p = 1000kPa = 10.00bar时，α即可由Kp式求算 10.00 × ( 4α21 − α2) = 1.35 

解得  α = 0.181 

3. 温度对反应方向的影响 

温度对化学平衡的影响关系式为 lgKθ = − △ Gθ(T)2.30RT                              = − △HTθ−T△STθ2.30RT                              = − △HTθ2.30RT + △STθ2.30R 

当焓变△ Hθ和熵变△ Sθ随温度变化不大时，平衡常数与温度关系可以表示
为 
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lg (K2K1) = − △ Hθ2.30R ( 1T2 − 1T1) = △ Hθ2.30R (T2 − T1T1T2 ) 

例题 12： 已知N2(g) + 3H2(g) ⇌ 2NH3(g) ，△ Hθ = −91.8kJ · mol−1，298K 
时Kp1(298K) = 5.8 × 105，求合成氨反应在 473 K、673 K的平衡常数。 

解： lg ( Kp25.8 × 105) = −91.8 × 103J · mol−12.30 × 8.31J · mol−1 · K−1 (473 − 298473 × 298) K−1 = −5.96 

解得Kp2(473K) = 5.8 × 105 × 1.1 × 10−6 = 6.4 × 10−1 lg ( Kp35.8 × 105) = −91.8 × 103J · mol−12.30 × 8.31J · mol−1 · K−1 (673 − 298673 × 298) K−1 = −8.98 

解得Kp3(673K) = 5.8 × 105 × 1.05 × 10−9 = 6.1 × 10−4 

计算结果说明，当温度由 298K升高到 473K或 673K时，合成氨反应的 Kp
由5.8 × 105降低为6.4 × 10−1或6.1 × 10−4。拟合 lgKp-T-1曲线如下图所示，即合
成氨反应放热，温度越高 Kp越小。 

 

（三）多重平衡 

若在某一体系中存在相互关联的多个化学反应，当体系达平衡时，每种物质

的浓度或分压只可能是某一定值，各反应的平衡常数存在一定的关系。例如对于

以下反应： (1) A(g) + B(g) ⇌ C(g)   K1 (2) D(g) ⇌ B(g) + E(g)   K2 (3) A(g) + D(g) ⇌ C(g) + E(g)    K3 
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各反应之间的关系为：(1) + (2) = (3),则反应平衡常数的关系为 K3 = K1K2 

例题 13：已知N2O4(g) ⇌ 2NO2(g)    K = [NO2]2[N2O4] = 0.36，试求 K’、K’’ 12 N2O4(g) ⇌ NO2(g)    K′ 2NO2(g)  ⇌  N2O4(g)  K′′ 
解： K′ = [NO2][N2O4]1/2 = 0.361/2 = 0.6          K′′ = [N2O4][NO2]2 = 10.36 = 2.8 

 

第七章 化学反应速率 

（一）反应速率 1. 反应速率的意义 

对于反应aA + bB → cC + dD，反应物 A 在某一时刻 t 的瞬时反应速率定义
为                                                    vA = −△(A)△t△t→01im = − d(A)dt  

在此，(A)代表反应物 A在 t时刻的浓度，也可用 c(A)来表示。 

若将上述反应速率除以反应方程式中的计量系数，则同一反应中各物种具有

统一的反应速率： v = − 1a d(A)dt = − 1b d(B)dt = 1c d(C)dt = 1d d(D)dt  

例题 1：对于同一反应中各物质的反应速率数值若不同，表示的意义也不同。 
解：× 

2. 反应速率的特点 

化学反应具有可逆性，实际测定的反应速率为正反应速率与逆反应速率之差，

称为净反应速率。当反应刚开始的瞬间，逆反应速率为零，故此时的净反应速率
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等于正反应速率。当体系达到平衡时，正、逆反应速率相等，净反应速率为零。 

例题 2：当体系达到平衡时，正、逆反应速率相等且为 0。 

解：× 

（二）浓度与反应速率 1. 基元反应与非基元反应 

基元反应：化学反应速率与反应路径有关，有些反应可以一步完成，这些反

应称为基元反应。 

非基元反应：而另外一些反应则相对复杂，通常要经过几步甚至很多步才能

完成，这些反应称为非基元反应。 2. 质量作用定律 

基元反应服从质量作用定律，即反应速率与反应物的浓度的幂的乘积成正比。

以基元反应aA + bB → cC为例，反应速率与反应物浓度的关系为 v = − 1a d(A)dt = − 1b d(B)dt = 1c d(C)dt = k(A)a(B)b 

其中 k为反应速率常数，主要与反应的温度有关。上式又称为微分反应速率
方程。 

若aA + bB → cC是非基元反应，则 v = k(A)m(B)n 

其中，m和 n由实验确定。  

例题 3：对于同一反应来说，反应速率常数随温度的变化而变化。 

解：√ 
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（三）反应级数 1. 反应级数 

（1）反应级数的定义 

对于基元反应aA + bB → cC，微分反应速率方程可写为 v = k(A)a(B)b 

其中 a称为反应物 A的反应级数，b称为反应物 B的反应级数，总反应级数
为 a+b。 

若上述反应为非基元反应，则 v = k(A)m(B)n A的反应级数为 m，B的反应级数为 n，总反应级数为 m+n。 

例题 4：反应 A+B→C+D的速率方程为 r=k[A][B],则反应 A. 是二分子反应 B. 是二级反应但不一定是二分子反应 C. 不是二分子反应 

D.是对 A、B各为一级的二分子反应 

解：B 

（2）反应级数的计算 

反应级数的计算公式为 

𝐧 = 𝐥𝐧 𝐯𝟐𝐯𝟏𝐥𝐧 𝐜𝟐𝐜𝟏 = 𝟏 + 𝐥𝐧 (𝐭𝟏/𝟐/𝐭𝟏/𝟐′ )𝐥𝐧 (𝐜𝐀,𝟎’ /𝐜𝐀,𝟎)  

例题 5：NO2热分解，测得初始浓度为 0.0445mol·dm-3时，瞬时速度为 0.0132 mol·dm-3·s-1，初始浓度为 0.034时，瞬时速度为 0.0065 mol·dm-3·s-1，求反应级
数。 

解：                              𝐧 = 𝐥𝐧𝐯𝟐𝐯𝟏𝐥𝐧𝐜𝟐𝐜𝟏 = ln0.0065ln0.0132ln0.0324ln0.0455 ≈ 2 
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即反应为二级反应 

例题 6：某温度下某物质在溶液中进行反应，初始浓度分别是：0.50,1.10,2.48 mol·dm-3时，测得其半衰期分别是 4280,885,174s，求反应级数。 

解：n = 𝟏 + 𝐥𝐧 (𝐭𝟏/𝟐/𝐭𝟏/𝟐′ )𝐥𝐧 (𝐜𝐀,𝟎‘ /𝐜𝐀,𝟎) = 1 + ln (885/4280)ln (0.50/1.10) = 3 n = 1 + ln (174/4280)ln (0.50/2.48) = 3 

即反应为三级 2. 常见级数的反应 

（1）一级反应 ① 常见的一级反应：放射性元素衰变、分子内部重排及异构化反应、药物
在体内的代谢、文物元素测定 ② 对于一级反应𝐀 → 𝐏，微分反应速率方程为 − d(A)dt = k(A) 

上式可改写为 − d(A)(A) = kdt 
对上式两边积分，可得到一级反应的积分反应速率方程: ln(A) − ln(A)0 = −kt 

或 lg(A) = lg(A)0 − k2.30 t 

半衰期是指反应进行一半所需的时间，一级基元反应的半衰期公式为 t12 = 0.693k  

例题 7： 在 300K，氯乙烷的一级分解反应速率常数是 2.50×10-3min-1。如
果初始浓度为 0.40 mol·dm-3，问： 

（1） 反应进行 8h之后，氯乙烷浓度剩多少？ 

（2） 氯乙烷浓度由 0.40 mol·dm-3降为 0.010mol·dm-3需要多少时间？ 

（3） 氯乙烷分解一半需要多少时间？ 



 

 

 

                                       

关注【期末帮】公众号，助力大学不挂科！ 

 

解：对于一级反应 lg(A) = lg(A)0 − k2.30 t 

代入数据， lg(C2H5Cl) = lg(C2H5Cl)0 − k2.30 t = lg0.40 − 2.50 × 10−3min−1 × 8 × 60min2.30= −0.92 (C2H5Cl) = 0.12mol · dm−3 

即反应进行 8h之后，氯乙烷浓度剩0.12mol · dm−3 

（2）lg 0.0100.40 = − 2.50×10−3min−1×t2.30 ，解得 t = 1.5 × 103min = 25h 

（3）半衰期 t12 = 0.693k = 0.6932.50×10−3min−1 = 277min = 4.62h 

例题 8：某反应，反应物反应掉 5/9所需要的时间是它反应掉 1/3所需时间
的 2倍，这个反应是： A.一级反应       B.二级反应      C.零级反应       D.约 1.5级反应 

解：A.一级反应 

（2）二级反应 

凡是反应速率与反应物浓度二次方成正比的都是二级反应，如 CO + NO2 → CO2 + NO 2HI → H2 + I2 

对于二级反应2B → P，其速率方程式 v = − d(B)dt = −k(B)2
 

对上式两边积分，可得到二级反应的积分反应速率方程: 1(B) = 1(B)0 + kt 

例题 9：对二级反应来说，反应物转化同一百分数时，若反应物的初始浓度
愈低，则所需时间愈短。 

解：× 

例题 10：某反应速率常数 k的量纲为[浓度]-1 [时间]-1,则该反应为几级反应? 

解：二级反应 
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（3）三级反应 

凡是反应速率与反应物浓度三次方成正比的都是三级反应，如 2NO + Br2 → 2NOBr 2NO + O2 → 2NO2 

对于三级反应3C → P，其速率方程式 v = − d(C)dt = −k(C)3
 

对上式两边积分，可得到三级反应的积分反应速率方程: 1(C)2 = 1(C)02 + 2kt 

例题 11：三级反应速率常数 k的量纲为[浓度]-2 [时间]-1。 

解：√ 

（4）零级反应 

凡是反应速率与浓度无关均属灵机反应，常见为表面上发生的多相反应，如N2O在金（Au）粉表面热分解。 

对于零级反应D → P，其速率方程式 v = − d(D)dt = −k(D)0 = k 

对上式两边积分，可得到零级反应的积分反应速率方程: (D) − (D0) = −kt 

例题 12：对反应 A→P,如果反应物 A的浓度减少一半,A的半衰期也缩短一
半,则该反应的级数为( ) 

A. 零级反应 

B. 一级反应 

C. 二级反应 

D. 三级反应 

解：A 
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（四）温度与反应速率·活化能 

（1）Arrhenius经验公式 k = Ae−Ea/RT 

其中，k为反应速率常数，Ea为实验活化能，R为摩尔气体常数，T为热力
学温度。 

活化能(或称实验活化能)为活化分子与反应物分子之间的平均能量差。关于
活化能的理论解释，有碰撞理论和过渡态理论两种。 

（2）碰撞理论 

碰撞理论建立在气体分子运动论的基础之上。通过对气体分子反应的统计分

析，可以导出质量作用定律以及 Arrhenius经验公式。 

从碰撞理论出发，可以导出基元反应A + B → C的速率方程： v = − 1a d(A)dt = Z0Pe−EcRT(A)(B) = k(A)(B) 

其中，速率常数k = Z0Pe−EcRT Ec是是有效碰撞相向平动能的临界值，近似于反应的活化能；Z0是单位浓度
时的碰撞频率；P是反应的方位因子。 

（3）过渡态理论 

过渡态理论建立在量子力学的基础之上。根据过渡态理论，在反应物生成产

物之前，必然经历一个活化络合物的过渡态，即 A + BC → A ··· B ··· C → AB + C 

过渡态 

反应物与活化络合物的能量之差为反应的活化能。 

例题 13：实验测定了在不同温度下反:S2O82− + 3I− → 2SO42− + I3−的反应速率
常数，见下表。试求： 

（1） 反应的实验活化能； 

（2） 在 298 K的速率常数 k。 
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解：设在 T1的速率常数 k1，在 T2的速率常数是 k2。 lg k2k1 = Ea2.30R (T2 − T1T2T1 ) 

代入数据， lg 4.1 × 10−38.2 × 10−4 = Ea2.30 × 8.31 × 103J · mol−1 · K−1 (293 − 273293 × 273)K−1 Ea = 53.4 kJ · mol−1 

代入 298K时数据， lg k8.2 × 10−4 = 53.4 kJ · mol−12.30 × 8.31 × 10−3kJ · mol−1 · K−1 (298 − 273298 × 273)K−1 

解得  k = 5.9 × 10−3mol−1 · dm3 · s−1 

（五）催化剂 1. 催化剂 

催化剂是能改变反应历程，但自身性质在反应前后不发生变化的物质。催化

剂的特点是： 

（1） 可以显著地改变反应的速率，但本身的量、组成、化学性质不变； 

（2） 不可实现热力学上判定不能发生的反应,不能使化学平衡发生移动； 

（3） 催化剂可以改变反应历程，降低活化能； 

（4） 催化剂有选择性，易中毒，可再生。 2. 酶催化，锁钥模型 

酶催化的基本原理是德国化学家 Emil Fischer 提出的锁钥模型，即“一把钥
匙开一把锁” 的专一催化模型，即允许在反应过程中酶的结构发生柔性变化，以
适应反应底物的结构。 

酶催化的特点： 
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（1） 高度的选择性； 

（2） 催化效率高； 

（3） 常温常压下可以使反应进行。 3. 均相催化与非均相催化 

均相催化是指反应物与催化剂同处一相，均相催化可以是气相或者液相的；

而非均相催化则指反应物与催化剂分处两相，通常情况下催化剂为固体而反应物

为气体或液体。 

例题 14：若基元反应A → 2B的活化能为 Ea，而2B → A的活化能为 Ea’。问: 

（1）加催化剂后 Ea和 Ea’各有何变化？△H有何变化？ 

（2）不同的催化剂对 Ea的影响是否相同？ 

（3）提高反应温度，Ea和 Ea’各有何变化？ 

（4）改变起始浓度后，Ea有何变化？  

解：  

（1） Ea和 Ea’同时降低相同的值，△H不变； 

（2） 不同； 

（3） 基本不变 

（4） 无变化。 
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第八章 酸碱平衡 

（一）酸碱电离理论 1. 酸碱电离理论要点 

凡是在水溶液中电离出的阳离子皆为 H+的物质叫做酸，电离出的阴离子皆
为 OH-的物质叫做碱。 2. 酸碱电离理论的缺陷 

实际上并不是只有含 OH-的物质才具有碱性，如 Na2CO3、Na3PO4等的水溶
液也显碱性，可作为碱来中和酸。Al2 (SO4 )3 ,NH4Cl、FeCl3等盐的水溶液呈酸性，
本身并不含有可电离的 H+。 

（二）酸碱质子理论 1. 酸碱质子理论 

①在反应中，凡是能给出质子的分子或离子都是质子给体，称为酸; 如 HC1、HNO3、NH4+等，能给出质子, 因此是酸； ②凡是能接受质子的分子或离子都是质子受体，称为碱。如 OH-、CO32-等，
能接受质子，因此是碱。 ③而 HCO3-既可以接受一个质子生成 H2CO3,也可以失去一个质子形成 CO32-,
因此属于两性物。 ④酸与其失去一个质子后的物种 （碱）互为共轭酸碱对，如 HC1和 Cl-, NH4+
与 NH3等。 

例题 1：NH3在酸碱质子理论的定义中属于两性物。 

解：√ 

例题 2：NH2-和 NH3互为共轭酸碱对。 
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解：√ 

2. 水的自耦电离平衡—溶剂间的质子传递 

（1）水电离平衡常数 

在水中，存在如下电离平衡： H2O + H2O ⇌ H3O+ + OH− 

该平衡被称为水的自耦电离平衡。常温下其平衡常数为Kw = 1.0 × 10−14，
称为水的离子积。  

由于水的电离为吸热反应，所以温度越高，Kw越大。 

（2）溶液 pH 25℃下，由于[H3O+] = [OH−] = 1.0 × 10−7mol · dm−3，所以纯水的pH =− lg[H3O+] = 7.00，此时体系为中性。 

因此，pH＜7时，溶液为酸性；PH＞7时，溶液为碱性。 

例题 3：在常温下，pH + pOH = Kw ，pH + pOH = 14。 

解：√ 

（三）弱酸弱碱电离平衡--溶剂和溶质间的质子传递 1. 弱酸弱碱电离平衡 

（1）酸碱电离平衡常数 

酸碱的强弱通常用酸碱的电离平衡常数来表示： 

酸电离平衡：      HA + H2O ⇌ H3O+ + A−                    Ka = [H3O+][A− ][HA]  

碱电离平衡：     A− + H2O ⇌ OH− + HA                    Ka = [OH−][HA ][A−] = KwKa  

电离平衡常数可以由实验测定,也可以由热力学数据计算： 

lgKa = − △ Gθ(298K)
2.303RT
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（2）电离度 

此外，电解质的相对强弱也用电离度α来表示： 

α = 已电离的电解质分子数

溶液中原有的电解质分子总数
 

电离度的大小与浓度有关，而电离常数与浓度无关，所以 K比α能更准确地
表明酸碱强弱。 

（3）一元弱酸、弱碱的电离平衡 

对于一元弱酸的电离反应HA + H2O ⇌ H3O+ + A−，若溶液中 HA 的初始浓

度为 c（单位：mol · dm−3），平衡常数为Ka，则有 

Ka = [H3O+][A− ][HA] = [H3O+]2c − [H3O+] 

当
c

K
a

＞400时，上式可近似为 [H3O+] = √Kac 

按照酸碱质子理论，水解反应也是酸碱电离平衡，如 

NH
4

+ + H2O ⇌ NH3 + H3O+ 

K = [NH3][H3O+][NH
4

+] = [NH3][H3O+][NH
4

+] × [OH−][OH−] = Kw

K(NH
4

+) 

同理，对于一元弱碱的电离反应 [OH−] = √Kbc 

例题 4： 计算 0. 010 mol·dm-3二氯代乙酸(CHC12COOH)溶液中的氢离子浓
度。已知该酸的 K为 4.5×10-2。 

解：根据
cKa = 0.0104.5×10−2 ≪ 400判断，计算此溶液的[H3O+]不能用简化法。 

设溶液中该酸已电离的部分为 x mol·dm-3，则                                                CHCl2COOH + H2O ⇌ CHCl2COO− + H3O+ 

平衡浓度/（mol·dm-3）   0.010-x               x         x 
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[CHCl2COO−][H3O+][CHCl2COOH] = x20.010 − x = 4.5 × 10−2 x2 + 4.5 × 10−2x − 4.5 × 10−4 = 0 

解此一元二次方程，得x = 8.4 × 10−3, [H3O+] = 8.4 × 10−3mol · dm−3 α = [H3O+]c × 100% = 8.4 × 10−3mol · dm−30.010mol · dm−3 × 100% = 84% 

可见0.010mol · dm−3的二氯代乙酸的电离度相当大。 

（4）多元弱酸、弱碱的电离平衡 

二元弱酸有如下两级电离平衡： 

H2A + H2O ⇌ H3O+ + HA−         Ka1    
HA− + H2O ⇌ H3O+ + A2−         Ka2   

通常二元弱酸的电离常数Ka1 ≫ Ka2，所以在计算多元弱酸的[H3O+]时，可以
忽略第二步及其后的电离。 

例题 5：计算 0.10mol · dm−3H2S水溶液的[H3O+]和S2−以及H2S的电离度。 

在H2S溶液中有两步电离平衡： 

H2S + H2O ⇌ H3O+ + HS−         Ka1 = [H3O+][HS−][H2S] = 8.9 × 10−8  
HS− + H2O ⇌ H3O+ + S2−         Ka2 = [H3O+][S2−][HS−] = 1.2 × 10−13  

解 ： 比 较 上 述 H2S 两 步 电 离 平 衡 常 数 Ka1 ≫ Ka2，而且 c/Ka1 ≫400，因此溶液中[H3O+]只需按第一步电离平衡简化计算。设[H3O+] = xmol ·dm−3，则 x = √Ka1c = √8.9 × 10−8 × 0.10 = 9.4 × 10−5 

即[H3O+] = [HS−] = 9.4 × 10−5mol · dm−3，pH = 3.97 

而[S2−]则需按第二步电离平衡求算，结合多重平衡原则，H2S水溶液两步
电离平衡表达式中的[H3O+]都是代表溶液中总的氢离子浓度，又因[HS−]电离的[H3O+]可以忽略，则 [H3O+] ≈ [HS−] 
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设[S2−] = x mol · dm−3，那么由第二步电离平衡常数式 x = Ka2 = 1.2 × 10−13 ,即[S2−] = 1.2 × 10−13 mol · dm−3 

电离度α = 9.4×10−50.10 = 0.94 × 10−3或 0.09% 

（5）两性物质的酸碱性 

两性物质在水溶液中既可以进行酸式电离，也可以进行碱式电离。判断两性

物质水溶液的酸碱性，就需要看它的Ka和Kb哪个更大，K大者占优。 

例题 6：通过计算判断HCO3−水溶液的酸碱性，已知H2CO3的Ka1 = 4.5 ×10−7，Ka2 = 4.7 × 10−11。 

解：在HCO3−水溶液中，存在以下三个平衡关系 

（1）HCO3− + H2O ⇌ H2CO3 + OH−            K1 = KwKa1 

（2）2HCO3− + H2O ⇌ CO32− + H3O+       K2 = Ka2 

（3）H3O+ + OH− ⇌ 2H2O                             K3 = 1Kw 

在水溶液中，一种离子可以同时参与多个平衡，浓度皆相同，所以式（1）+式（2）+式（3），可得2HCO3− ⇌ H2CO3 + CO32−     K = K1K2K3 = Ka2Ka1     结合平衡计算， [H3O+] = √Ka1Ka2 = √4.5 × 10−7 × 4.7 × 10−11 = 4.6 × 10−9 

则   pH = −lg[H3O+] = 8.34，HCO3−水溶液呈碱性 

2. 酸碱电离平衡的移动 

（1）同离子效应 

当外界条件改变时，电离平衡也会发生移动。在弱电解质（例如 HA）溶液

中加入同一种离子（H+或 A-）的强电解质时，平衡会向反向移动，从而降低弱电

解质的电离度，称为同离子效应。 

例题 7： 若向1.0 dm3 0.10mol · dm−3HAc溶液中加入一定量固体 NaAc，使
溶液中[Ac−]变为1.0 mol · dm−3。计算该 HAc 和 NaAc 混合溶液的[H3O+]和HAc
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的电离度，其中Ka(HAc) = 1.7 × 10−5。 

解：若 HAc溶液中含有大量Ac−,由于同离子效应，HAc电离度是很小的。所

以，HAc 电离平衡浓度可以忽略其电离部分，而等于其起始浓度，即 [HAc] = c(HAc) = 0.10mol · dm−3, [Ac−] = c(Ac−) = 1.0mol · dm−3 

设[H3O+] = xmol · dm−3，则 

x = c(HAc)c(Ac−) × Ka = 0.10

1.0 × 1.7 × 10−5 = 1.8 × 10−6 

[H3O+] = 1.8 × 10−6 mol · dm−3 

pH = −lg [H3O+] = 5.74 

电离度α = 1.8×10−6mol·dm−3

0.10mol·dm−3
= 1.8 × 10−5或 0.0018% 

（2）酸碱指示剂 

酸碱指示剂是一类有机弱酸碱，弱酸的通式写为 HIn。在水溶液里，酸碱指

示剂具有如下电离平衡： 

HIn + H2O ⇌ H3O+ + In− 

K(HIn) = [H3O+][In−][HIn]  

[In−][HIn] = K(HIn)[H3O+] 

因此，溶液中
[In−][HIn]之比依赖于溶液的[H3O+]。由于酸碱指示剂的共轭酸碱对

具有明显的颜色差别，因此可以用于检验溶液的酸碱性，特别是用于指示酸碱滴

定的终点。 

例题 8：调节弱酸（碱）溶液的酸度可以改变溶液中共轭酸碱对浓度。反之，

调节溶液中共轭酸碱对的比值，也可控制溶液的酸（碱）度。 

解：√ 
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3. 缓冲溶液 

由弱酸或弱碱的共扼酸碱对（HA和 A-）组成的混合溶液能缓解外加少量酸、

碱或水的影响，从而可以保持溶液的 pH不发生显著变化，这种溶液称为缓冲溶

液。 

配制缓冲溶液需要考虑的因素为： 

（1）要选用 pKa等于或接近目标 pH的共辄酸碱对；  

（2）弱酸及其共辘碱的最佳浓度比为 1:1； 

（3）适当提高缓冲溶液的浓度。 

例题 9：血液中的主要缓冲体系是H2CO3 − HCO
3
−。 

解：√ 

例题 10：欲配制 pH = 9. 20，c(NH3 · H2O)= 1. 0 mol·dm-3的缓冲溶液 500 

cm3，问如何用浓 NH3·H2O溶液和固体 NH4C1配制？ 

解：如 pH = 9. 20，则 pOH = 4. 80，相应 [OH−] = 1.6 × 10−5mol · dm−3 [NH3 · H2O][NH
4
+] = [OH−]

Kb

= 1.6 × 10−5

1.8 × 10−5
= 0.89 

若[NH3 · H2O] = 1.0mol · dm−3 

则[NH4Cl] = 1.0mol·dm−3

0.89
= 1.1mol · dm−3 

配制 500 cm3(0.50dm3)溶液，应称取固体NH4Cl (摩尔质量为53.5g ·
mol−1) 

0.50dm3 × 1.1mol · dm−3 × 53.5g · mol−1 = 29g 

浓NH3 · H2O浓度为15mol · dm−3，所需体积 

V (NH3 · H2O) = 1.0mol · dm−3 × 500cm3

15mol · dm−3
= 33cm3 
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故配制方法为称取 29 g固体 NH4C1溶于少量水中，加入 33 cm3浓NH3 · H2O

溶液，然后加水至 500 cm3。 4. 酸碱中和反应—溶质间的质子传递 

弱酸与弱碱的电离平衡的共同特点是平衡常数 K很小，而酸碱中和反应的 K

都很大。如强酸与强碱的中和反应，其实就是水的自耦电离的逆反应： H3O+ + OH− ⇌ H2O + H2O  K = 1Kw = 1.0 × 1014 

同样，强酸与弱碱、强碱与弱酸以及某些弱酸与弱碱的反应也属于酸碱中和

反应，它们的 K值也很大。 

例题 11：强酸强碱的中和反应是水的自耦电离的逆反应。 

解：√ 
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第九章 沉淀溶解平衡 

（一） 溶度积 1. 溶度积定义 

难溶电解质在水溶液中具有如下的电离平衡： 

AmBn(s) ⇌ mAn+(aq) + nBm−(aq)            Kθ = [An+]m[Bm−]n 

难溶电解质的平衡常数Kθ称为溶度积，常写为 Ksp，可通过 Ksp求解溶解度

s。 

例题 1：难溶电解质Mg(OH)
2
的Ksp表达式为 [Mg2+]2 [OH−]。 

解：× 2. 溶度积与溶解度的关系 

（1）溶解度和溶度积都是难溶物的特征性质，同类型的难溶物越小溶解度

越小。 

（2）有一些难溶物溶解之后不完全电离，如 HgCl2溶解的部分主要以 HgCl2

分子形式存在于水中，只有少量的 Hg2+和 Cl-，不可以用溶解度的幂的乘积来计

算 Ksp。 

（3）一些弱酸、弱碱生成的盐类难溶物，如 BaCO3，PbS中的 CO32-、S2-、

Pb2+，在水溶液中会发生酸式或碱式电离(水解)生成 HCO3-、HS-、Pb(OH)+等离

子。因此，溶解度 s与 Ksp也会偏离相应关系式。 

例题 2：SrSO4和 AgBr都是 AB型难溶物，s与 Ksp的关系式相同，AgBr的

Ksp小，溶解度亦小。 

解：√ 

例题 3： SrSO4与 Mg(OH)2分别是 AB型和 AB2型，它们的 s与 Ksp关系式

不同，尽管两者溶解度差不多，但 Mg(OH)2的 Ksp却小得多。 
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解：√ 

例题 4：已知在室温 AgBr 和 Mg(OH)2 的溶度积分别为 5. 35×10-13 和 5. 

61×10-12,求它们的溶解度 s。 

解：设溶解度 s = x mol·dm-3，则 

（1） AgBr(s) ⇌ Ag+(aq) + Br−(aq) 

             x        x 

Ksp(AgBr) = [Ag+][Br−] = 5.35 × 10−13 

x = √5.35 × 10−13 = 7.31 × 10−7，s = 7.31 × 10−7mol · dm−3 

（2） Mg(OH)2(s) ⇌ Mg2+(aq) + Br−(aq) 

                      x       2x 

设Mg(OH)2在水溶液中进一步电离，则 

Ksp (Mg(OH)
2
) = [Mg2+][OH−]2 = (x)(2x)2 = 5. 61 × 10−12 

x = √5. 61 × 10−12

4

3 = 1.2 × 10−4, s = 1.2 × 10−4mol · dm−3 

例题 5：下列饱和溶液中，SO
4

2−
离子浓度最小的是(括号内为溶度积)  

A. BaSO4(1.1 × 10−10)    B. CaSO4(9.1 × 10−6)  

C. PbSO4(1.6 × 10−8)     D. Ag2SO4(1.4 × 10−5)  

 解：A 

（二） 沉淀溶解平衡及其移动 1. 沉淀的生成条件 

（1）溶度积规则 

对于下列平衡： 
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MA(s) ⇌ Mn+(aq) + An−(aq) 

反应商 Q代表离子浓度乘积，用溶度积规则可表示为： 

① 𝐐 = 𝐊𝐬𝐩 体系处于平衡状态； ② 𝐐＞𝐊𝐬𝐩     逆向反应自发进行，沉淀析出； ③ 𝐐＜𝐊𝐬𝐩     正向反应自发进行，沉淀溶解； 

例题 5：根据溶度积判断在下列条件下是否有沉淀生成(可忽略体积的变

化)。在 1. 0 mol·dm-3 CaCl2溶液中通入 CO2气体至饱和。 

解：饱和 CO2水溶液中 [CO32−] = Ka2 = 4.7 × 10−11mol · dm−3 

CaCO3(s) ⇌ Ca2+(aq) + CO
3

2−(aq) 

起始浓度/(mol · dm−3)            1.0      4.7 × 10−11 Q = (Ca2+)(CO32−) = (1.0)(4.7 × 10−11) = 4.7 × 10−11 Q < Ksp(= 3.36 × 10−9) 

因此，不会析出CaCO3沉淀。 

（2）沉淀完全的条件 

定量分析中，沉淀完全的条件一般是溶液中剩余离子的浓度≤ 1 × 10−6mol ·
dm−3。 

例题 6：若往 10. 0 cm3 0. 020 mol·dm-3 BaCl2 溶液中加入等物质的量的

Na2SO4沉淀剂（即 10.0 cm3 0. 020 mol - dm-3 Na2SO4溶液）试问溶液中 Ba2+离

子是否沉淀完全？ 

解：等物质的量的反应物作用后生成等物质的量的产物，反应达到平衡后，

溶液中残留 Ba2+和 SO42-离子的浓度相等，可通过 Ksp求得，设［Ba2+］ = [SO42-］ = x mol • dm-3 ，则 

BaSO4(s) ⇌ Ba2+(aq) + SO
4

2−(aq)     Ksp = 1.08 × 10−10   
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x = √ Ksp = 1.04 × 10−5， [Ba2+] = [SO
4

2−] = 1.04 × 10−5mol •  dm−3 

浓度超过1 × 10−6mol · dm−3，所以不能认为 Ba2+离子已经沉淀完全。 2. 盐效应和同离子效应 

（1）盐效应 

在难溶盐溶液中加入强电解质(具有不同离子)后，沉淀的溶解度增加，这种

现象称为盐效应。例如：盐效应对 BaSO4和 AgCl溶液度的影响。 

 

盐效应的起因是难溶盐电离后的离子被强电解质中的异性电荷包围，形成离

子氛，因而难于沉淀。 

例题 7：CaF2在 0.1 mol·L-1 KNO3溶液中的溶解度与水中的溶解度相比，属

于下列哪一种（） 

A.增大     B. 减小     C. 相同     D. 无法判断 

解：A 

（2）同离子效应 

在沉淀物 MA的饱和溶液中加入同一离子(如 A-)的强电解质时，平衡会反向

移动，从而使 MA进一步沉淀并使 M+在溶液中浓度更小，此为沉淀反应的同离

子效应。 

例题 8：若往 10. 0 cm3 0. 020 mol·dm-3 BaCl2溶液中加入过量的 Na2SO4 沉

淀剂 (10.0 cm3 0. 040 mol • dm-3)。试问溶液中 Ba2+离子是否沉淀完全？ 
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解：如加入过量的 Na2SO4 沉淀剂，因溶液中存在过量的SO
4

2−
离子，由于同

离子效应而使 Ba2+离子沉淀完全。 

[SO
4

2−] = (10.0 × 0.020)mmol

20.0cm3
= 0.010mol •  dm−3 

BaSO4(s) ⇌ Ba2+(aq) + SO
4

2−(aq) 

平衡浓度/(mol · dm−3)            x     x + 0.010 ≈ 0.010 

x =   Ksp[SO
4

2−] = 1.08 × 10−10 0.010 = 1.1 × 10−8
 

溶液中残留的Ba2+离子浓度为1.1 × 10−8mol •  dm−3，可以认为 Ba2+离子沉

淀完全。 3. 沉淀的溶解 

促使沉淀溶解有很多种方式，如加入过量溶剂或加入或更换其他溶剂（溶剂

效应），或改变温度（温度效应）。还可以使沉淀平衡与其他平衡如酸碱平衡、络

合平衡、氧化还原平衡偶联，此方法的特点是：溶液中的阴离子或阳离子与加入

试剂反应，从而浓度降低，促使平衡移动，沉淀溶解。该方法要求偶联反应的 K

要足够大。 

例题 9：要溶解 0.010mmol MnS，需用 1.0cm3多大浓度的 HAc？ 

解：                    MnS(s) + 2HAc(aq) ⇌ Mn2+(aq) + H2S(aq) + 2Ac−(aq) 

平衡浓度/(mol · dm−3)         x              0.010            0.010            0.020 

K = (0.010)2(0.020)2x2 = Ksp(MnS)K2(HAc)Ka1(H2S)Ka2(H2S) 

= 2.5 × 10−13 × (1.75 × 10−5)21.1 × 10−20 = 7.0 × 10−3 x = 0.002，[HAc] = 0.002mol •  dm−3 

溶解 0.010mmol MnS所需 HAc的浓度为 
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c(HAc) = (0.020 + 0.002)mol •  dm−3 ≈ 0.022mol •  dm−3 

4. 沉淀的转化 

沉淀之间可以发生相互转化。沉淀转化的程度取决于沉淀转化前后溶度积的

相对大小以及转化试剂的浓度和转化次数，一般来说，沉淀会从溶解度小的转化

成溶解度更小的。 

例题 10：有 0. 20 mmol的 BaSO4沉淀，每次用 1.0 cm3饱和 Na2CO3溶液(浓

度为 1. 6 mol·dm-3)处理。若使 BaSO4沉淀全部转化到溶液中，需要反复处理几

次？ 

    解：                         BaSO4(s) + CO
3

2−(aq) ⇌  BaCO3(s) + SO
4

2−(aq) 

平衡浓度/(mol · dm−3)          1.6 − x                 x [SO
4

2−][CO
3

2−] = x1.6 − x = 124，解得 x = 0.064 

故用新鲜饱和 Na2CO3溶液按上法重复处理该量 BaSO4沉淀时，每次可转化

的 BaSO4为 0. 064 mmol,那么至少需要 3 次(0. 20 mmol/0. 064 mmol ·次−1 ≈
3次)。 

例题 11:在含有 Cl-、Br-、I-离子的浓度均为 0.012 mol·L-1的混合溶液中，

逐渐加 AgNO3溶液使离子产生沉淀，沉淀析出的先后次序为_________(已知 AgCl、

AgBr、AgI的溶度积分别为 1.8×10-10、5.0×10-13、8.3×10-17)  

A. AgCl、AgBr、AgI  

B. AgI、AgBr、AgCl  

C. AgBr、AgI、AgCl  

D. AgI、AgBr、AgCl 

解：D 
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 5. 分布沉淀 

分步沉淀(或称选择性沉淀)是指通过控制 pH和沉淀剂浓度，使其中一种离

子首先完全沉淀，而此时另一种离子还未开始沉淀，然后在另一条件下将第二种

离子完全沉淀的过程。两种离子的 Ksp相差越大，也就越好分离。 

例题 12：在某混合溶液中 Zn2+、Mn2+离子浓度均为 0. 10 mol·dm-3，若通

入一定量的 H2S气体，哪种离子先沉淀？溶液 pH应控制在什么范围可以使这两

种离子完全分离？ 

解：ZnS和 MnS的 Ksp分别为 1. 6×10-24，和 2.5×10-13，两者相差较大，所

以适当控制 S2-浓度可以使 Zn2+和 Mn2+分离。在饱和 H2S水溶液中，[H2S]为 0. 

10 mol·dm-3，其中[S2-] 随[H3O+]而变，[H3O+] = √K
a1

K
a2

[H
2

S][S2−] ]，其中Ka1Ka2 =
1.1 × 10−20。 

设 MnS 开始沉淀的[S2−] = xmol · dm−3，则 [S2−] = K
sp[Mn2+]，解得 x = 2.5 ×

10−12 

此时H3O+浓度为ymol · dm−3，则 

y = √1.1×10−21

2.5×10−12
= 2.1 × 10−5，则[H3O+] = 2.1 × 10−5mol · dm−3, pH = 4.68 

只要控制溶液的[H3O+]略大于2.1 × 10−5mol · dm−3 (或 pH略低于 4. 68)，

MnS 就不会沉淀析出，但为保证 ZnS 沉淀完全， [H3O+]也不宜太高。若

[Zn2+]≤1. 0 × 10−6mol · dm−3，[S2−]和[H3O+]分别是 x和 y mol · dm−3，则 

[S2−] = Ksp[Zn2+]，解得 x = 1.6 × 10−18 

y = √1.1×10−21

1.6×10−18
= 2.6 × 10−2, 则[H3O+] = 2.6 × 10−2mol · dm−3, pH = 1.59 

由此可见，只要将溶液中 pH控制在 1. 59-4.68之间，就能保证 ZnS沉淀完
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全，而 MnS又不析出。实验室分离两者的最佳 pH是在 3. 5左右。 

按上述方法，可计算不同浓度金属离子生成硫化物沉淀的 pH，绘制出金属

硫化物的溶解度-pH关系图，如下所示。 

 

例题 13：若某酸性溶液中 Fe3+和 Mg2+，离子浓度都是 0.010 mol·dm-3,它们

都可以生成氢氧化物沉淀，根据它们的 Ksp也可计算出两者分离的 pH范围。 

解：根据 Ksp (Fe(OH)3) = [Fe3+][OH- ]3 = 2. 79×10-39，Fe(OH)3开始沉淀的

[OH-]= x mol·dm-3，则 

[OH−] = √ Ksp[Fe3+]3

，x = √2. 79 × 10−39

1.0 × 10−2

3 = 6.5 × 10−13 

pOH = 12.19，pH = 1.81 

Fe(OH)3完全沉淀的[OH- ]= y mol·dm-3 ,则  

y = √2. 79 × 10−39

1.0 × 10−6

3 = 1.4 × 10−11 

pOH = 10.85，pH = 3.15 

根据  Ksp(Mg(OH)2) = [Mg2+][OH-]2=5. 61×10-12，Mg(OH)2 开始沉淀的

[OH-]= x mol·dm-3，则 

[OH−] = √ Ksp[Mg2+]，x = √5.61 × 10−12

1.0 × 10−2
= 2.4 × 10−5 

pOH = 4.62，pH = 9.38 
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Mg(OH)2完全沉淀的[OH- ]= y mol·dm-3 ,则  

y = √5.61 × 10−12

1.0 × 10−6
= 2.4 × 10−3 

pOH = 2.62，pH = 11.38 

由此可见，只要控制 pH在 3. 2-9. 4之间就可使 Fe3+沉淀完全，而 Mg2+不沉

淀；若控制 pH＜1.8，两者均不沉淀；而当 pH>11.4时，它们都完全沉淀。 

同样，可以计算出其他难溶金属氢氧化物在不同浓度时沉淀的 pH。一些金

属氢氧化物溶解度与 pH关系图如下图所示。 
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第十章 氧化还原·电化学 

（一） 氧化还原反应 1. 定义 

（1）电化学 

研究化学能与电能相互转换及其转化规律的科学。 

（2）电解池 

电解池：工业生产上利用电解、电镀工艺来制备加工产品，使电能转化为化

学能的装置。 

（3）氧化还原反应 

反应前后元素氧化数有变化的反应。例：2Mg(s) + O2(g) =  2MgO(s) 

（4）氧化数 

氧化数是物质中原子氧化程度的度量，反映电子转移或偏移的数目，例如

H2O中，O的氧化数为-2，H的氧化数为+1。 

确定氧化数的基本规则： 

(a) 元素在单质中的氧化数等于 0。 

(b) 在二元离子化合物中，各元素的氧化数等于该离子的电荷数；在共价化

合物中，将成键电子对人为分配给电负性大的元素，这些元素的原子带

负电荷。 

(c) 在中性分子中，所有元素氧化数的代数和等于零；在离子团中，所有元

素氧化数的代数和等于该离子团的电荷数。 

(d) 某一元素在一个化合物中的氧化数一般取平均值。 

例题 1：判断 Na2S2O3和 Na4S4O6中 S的氧化数 

解：+2价   +2.5价  
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Na一般为+1价，O在离子团中一般为-2价，根据元素化合物化合价为 0，

S的价态分别为+2价和+2.5价。 2. 氧化反应与还原反应 

（1）反应特点 

还原反应--元素氧化数降低的反应 

氧化反应--元素氧化数升高的反应 

氧化剂—氧化数降低，被还原，发生还原反应 

还原剂—氧化数升高，被氧化，发生氧化反应 

（2）反应规律 

氧化还原反应的实质 1：元素的氧化数发生变化是由于反应时物质之间发生

了电子的转移，由还原剂转移给了氧化剂。 

氧化还原反应实质 2：电子有得就有失，氧化数有升高就有降低，氧化反应

和还原反应是同时发生，同时存在的。 

例题 2：氧化还原反应的实质是电子的转移。 

解：√ 3. 氧化还原电对 

氧化反应中还原剂与其氧化产物，还原反应中氧化剂与其还原产物分别是同

一元素不同氧化数的两种形态。其中，氧化数高的形态为该元素的氧化态，氧化

数低的形态为该元素的还原态，氧化还原电对用氧化态/还原态表示。 

例： Zn(s) + H2SO4(aq) =  ZnSO4(aq) +  H2(g) 

氧化还原电对：锌电对，用符号Zn2+/Zn表示；氢电对，用符号H+/H2表示 

例题 3：水的分解反应：2H2O = O2(g) +  2H2(g)，两对氧化还原电对是
H2O /H2和O2/H2O 



 

 

 

                                       

关注【期末帮】公众号，助力大学不挂科！ 

 

解：√ 4. 氧化还原方程式的配平方法 

（1）氧化数法和离子-电子法 

氧化数法：依据氧化数降低的总数等于氧化数升高的总数。 

离子-电子法：依据氧化还原反应是由氧化和还原两个半反应组成，其本质

是在氧化还原电对之间的电子得失。 

（2）配平步骤 ① 写出反应物与生成物的化学式，将氧化数变化的离子写成未配平的离子
方程式。 

② 找出两个氧化还原电对，并写出两个半反应（未配平）。 

③ 根据原子守恒、电荷守恒配平两个半反应，先配原子数，再加适当电

子配平电荷数。 

④ 根据氧化剂获得的电子总数等于还原剂失去的电子总数，将两个半

反应乘以相应的系数，然后相加，得配平的离子方程式。 

⑤ 加上原来未参加氧化还原的离子，写出分子方程式。 

例题 4：试配平以下反应 

（1） KMnO4 + K2SO3 + H2SO4  →  MnSO4 + K2SO4 + H2O 

（2） Al2O3 + H2SO4 → Al2(SO4)3 + H2O 

（3） Fe2(SO4)3 + NaOH → Na2SO4 + Fe(OH)3 

解： 

（1）2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4  →  2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O（2）Al2O3 +
3H2SO4 → Al2(SO4)3 + 3H2O 

（3）Fe2(SO4)3 + 6NaOH → 3Na2SO4 + 2Fe(OH)3 
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（二） 原电池 1. 定义及组成 

（1）原电池 

可将氧化还原反应中的化学能转化为电能，并能通过电流表直观地反应出氧

化还原反应中的电子转移方向和大小的装置称为原电池。 

（2）组成 

① 两个电极（电极的电极电势不同） 

② 电解质溶液（氧化还原反应的介质） 

③ 内电路（盐桥，维持两极之间的电荷平衡，电路闭合） 

④ 外电路（负载，电线） 

（3）负极与正极 

负极：电子流出的电极，发生氧化反应 

正极：电子流入的电极，发生还原反应 

（4）盐桥的作用 

① 减小因溶液直接接触而形成的液体接界电势 

② 正负离子移动，使电解质溶液保持中性 

③ 连接两半电池，开辟电池内的电荷移动通路 

例题 5：盐桥可以消除液接电势。 

解：× 2. 电极反应 

半电池反应：原电池工作中，每个半电池分别发生氧化反应或者还原反应。 

例如，铜锌原电池： 

负极：Zn = Zn2+ + 2e−     
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正极：Cu2+ + 2e− = Cu    3. 原电池的书写 

（1）书写通式 

 

原电池通式：(-)还原型|氧化型||氧化型|还原型(+) (−)Zn|ZnSO4(c1)||CuSO4(c2)|Cu(+)     
（2）书写原则 

① 负极写在左边，右边表示正极； 

② 两电极之间用盐桥隔开，盐桥用符号“||”表示； 

③ 若氧化型、还原型之间有界面，则用“|”分开；若无界面，则用逗号分开，
并写出聚集状态； 

④ 电极电对若无导电材料，则应加辅助电极。 

例题 6：在在稀H2SO4溶液中，KMnO4和FeSO4发生以下反应： MnO4− + H+ + Fe2+ →  Mn2+ + Fe3+ 

将此反应设计为原电池，写出正、负极的反应，电池反应和电池符号。 

解：此为离子电极，即将一金属铂片插入到含有Fe2+、Fe3+溶液中，另一
铂片插入到含有MnO4−、Mn2+及H+的溶液中，组成负极和正极； 

负极反应：Fe2+ =  Fe3+ + e− 

正极反应：MnO4− + 8H+ + 5e− =  Mn2+ + 4H2O电池反应：MnO4− + 8H+ +5Fe2+  =   Mn2+ + 5Fe3+ + 4H2O电池符号：(−)Pt | Fe2+(c1)，Fe3+(c2)||MnO4−(c3)，H+(c4)，Mn2+(c5)| Pt(+) 

例题 7：已知电池符号，写出原电池的电极反应和电池反应。 Pt | H2(p)| HCl(a)| AgCl(s)| Ag(s) 

解： 
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负极反应：H2 → 2H+ + 2e− 

正极反应：AgCl + e−→Ag+ + Cl−  

电池反应：H2 + 2AgCl →  2Ag + 2H+ + 2Cl− Pt | H2(p) | NaOH(a)| O2(p) | Pt 
解：          负极反应：H2 + 2OH− →  2H2O + 2e−          正极反应：O2 + 2H2O + 4e− → 4OH−          电池反应： 2H2 + O2 →  2H2O 

（三） 平衡电极电势 1. 电极电势 

水溶液中各氧化还原电对的标准电极电势（Eθ）是以标准氢电极电势为零得
到的一组数据。例如，Fe3+ + e− = Fe2+      Eθ (Fe3+Fe2+)  = +0.77V     

2. 氧化还原反应与电池电动势 

（1）氧化还原反应的吉布斯自由能变与电池电动势关系 

在等温等压条件下，体系吉布斯自由能的减少，等于体系所做的最大有用功

（非膨胀功）。因此，在等温等压条件下，氧化还原反应所组成的原电池所做的

最大电功等于电池反应过程中吉布斯自由能的减少。 

W = nF · E = −ΔG 

标准吉布斯自由能变与标准电池电功势关系： ΔG
m

θ = −nF · E
电池

θ
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（2）氧化还原反应的平衡常数与电池电动势关系 

由热力学可知，反应的标准摩尔吉布斯自由能变与标准平衡常数存在下列

关系： ΔG
m

θ = −RTInKθ = −nF · E
电池

θ
 

E
电池

θ = RT/nFInKθ = 2.303RT/nFlgKθ 

当温度为 298.15K时： lgKθ=nEθ/0.059V 

氧化还原反应本质是两对氧化还原电对间的电子转移， 

E电池 = E氧化剂 − E还原剂， 

当氧化剂电对的电极电势与还原剂电对的电极电势相等时，E电池 = 0，此

时达到氧化还原反应平衡。 

由此，也可以根据能斯特方程推导出    lgKθ=nEθ/0.059V 

例题 8：试根据标准电极电势数值，求下列反应的ΔrG
m

θ
 

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2 

解：查表得： 

Eθ (Zn2+
Zn

) = −0.76V          Eθ (H+
H2

) = 0.00V    
按方程式写法，该反应电子得失数 n=2,则根据公式 −ΔrG

m

θ = nFEθ = −2 × 96485c · mol−1 × (0.00V + 0.76V)= −1.47 × 105V · c · mol−1 = −147kJ · mol−1 3. 电极电势的间接计算 

电极电势也可以由其他的Eθ间接计算。需要特别注意的是，电极电势是强
度量，而非广度量，因此不能直接进行加和，必须首先转化为△ Gθ，然后进行
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计算。 

例题 9：以 Fe的电对为例。  

已知：（1） Fe3+ + e− =  Fe2+       E
1

θ  = +0. 77 V 

（2） Fe2+ + 2e− = Fe                      E
2

θ  = −0. 45 V  

求：（3）Fe3+ + 3e− = Fe               E
3

θ  = ？  

解：尽管(l)+ (2)= (3),但不能直接利用 E
1

θ +  E
2

θ
，而要根据下式求算： 

△ Gθ (Fe3+
Fe

) =△ Gθ (Fe3+
Fe2+) +△ Gθ (Fe2+

Fe
) 

因此， 

3 △ Eθ (Fe3+
Fe

) =△ Eθ (Fe3+
Fe2+) + 2 △ Eθ (Fe2+

Fe
) 

所以△ Eθ (Fe3+
Fe

) = 0.77V+2×(−0.45)V

3
= −0.043V 

（四） 电极电势的应用 1. 判断原电池的正负极 

正极发生还原，电位高；负极发生氧化，电位低。电池电动势 

E = E+ − E− 

例题 10：电池由下列电极构成： 

（1） Zn|Zn2+(1.0mol · L−1) 

（2）Zn|Zn2+(0.001mol · L−1) 

指出正、负极，并计算电动势 

解：电极（1）E1 = (Zn2+
Zn

) = Eθ + 0.05922 lg0.001 = −8506V 

E2 < E1，电极 1为正极，电极 2为负极 
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电池电动势：E = E+ − E− = E1 − E2 = 0.089V 

2. 比较氧化剂和还原剂的相对强弱 

电极电位本质上是电极双电层的电位差，代表了电对物种得失电子的能

力，电极电位越大的电对中的氧化型的氧化能力越强，还原型的还原能力越

小。 

例题 11：下面三个电对：  I2/I −              Br2/Br −             Fe3+/ Fe2+ 

Eθ/V：  0.5355      1.066          0.771 

判断其氧化性和还原性强弱。 

解： 

氧化型物质氧化能力下降顺序：Br2— — Fe3+— — I2 

还原型物质还原能力下降顺序：I −— — Fe2+— — Br −  
氧化剂如 KMnO4与它们作用的容易程度下降顺序：I −— — Fe2+— — Br −  
还原剂如锌与它们作用的容易程度下降顺序： Br2— — Fe3+— — I2 

例题 12：试确定金属 Fe、Co、Ni、Cr、Mn、Zn、Pb在水溶液中的活动性

顺序。 

解：查标准电极电势表得： 

Eθ（Fe2+/Fe） = −0.440V    Eθ（Co2+/Co） = −0.277VEθ（Ni2+/Ni） =−0.246V    Eθ（Cr3+/Cr） = −0.74VEθ（Mn2+/Mn) = −1.18V     Eθ
（Zn2+/Zn） = −0.763VEθ（Pb2+/Pb） = −0.126V由以上数据可知，活动

性顺序为：Mn＞Zn＞Cr＞Fe＞Co＞Ni＞Pb 

例题 13：一含有 Cl-、Br-、I-的混合溶液，欲使 I-氧化为 I2，而 Br-和 Cl-不

发生变化。在常用的氧化剂 H2O2、Fe2(SO4)3和 KMnO4中选择哪一种合

适？ 
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解：Eθ（Cl2/Cl−） = 1.36V       Eθ（Br2/Br−） = 1.07V        Eθ（I2/I−） = 0.54V        Eθ（MnO
4
−/Mn2+） = 1.51V        Eθ（Fe3+/Fe2+） = 0.77V      Eθ（O2/H2O2） = 1.77V 

由电极电势表得： 选择 Fe2(SO4)3，因为其电极电势为 0.77V，恰好可以氧

化碘离子，而溴离子和氯离子不发生变化。 3. 判断氧化还原反应进行的方向 

热力学上我们学过利用吉布斯自由能变可以判断一个化学反应自发进行的

方向，吉布斯自由能变小于零反应即可正向进行。对氧化还原反应，可以直接

计算电对的电极电位或电池电动势来直接判断氧化还原反应自发进行的方向。 

① 方法 A：用电池电动势来判断，按方程写法找出正极（氧化剂），负极（还
原剂），两电极之间用盐桥隔开，盐桥用符号“||”表示； 

E电池 = E氧化剂 − E还原剂 

若E电池＞0，则氧化还原反应的自发方向为正反应方向； 

若E电池＜0，则氧化还原反应的自发方向为逆反应方向； 

或认为该氧化还原反应是非自发的 

例题 14：银是惰性元素，它不能与稀硫酸或稀盐酸作用产生氢气。若银与

1.0mol·dm-3HI反应，计算说明如下反应的方向及反应进行的程度。 

Ag +  2HI →  AgI + H2（K
sp

θ (AgI) = 8.3 × 10−17 ，Eθ(Ag+
Ag

) = 0.799V）   
解：正极反应：2H+ +  2e− →  H2                       Eθ(H+/H2） = 0.00V                        负极反应：Ag +  I− →  AgI + e− 

  Eθ( AgI/Ag) =  Eθ( Ag+/Ag) + 0.0592

1
lgK

sp

θ (AgI) = −0.15V ∵    Eθ( AgI/Ag)＜ Eθ(H+/H2) =  0 
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∴ E＞0，反应可自发向右进行，有氢气释放 

② 方法 B：可依据氧化还原反应中两个电对的电极电位大小直接来判断氧
化还原反应的自发方向。电极电位高的作为正极，应该发生还原反应，电位低的

做负极，应该发生氧化反应，如果方程式的写法一致，则反应自发进行。反之，

反应逆向自发进行。 

例题 15：判断反应2Fe3+ + Cu =  2Fe2+ + Cu2+ 能否自发向左向右进行？ 

解：Eθ (Fe3+
Fe2+) = 0.771V        Eθ (Cu2+

Cu
) = 0.337V 

因为Eθ (Fe3+
Fe2+)＞  Eθ (Cu2+

Cu
)，还原性 Cu＞Fe2+ ，氧化性Fe3+＞Cu2+，反应可由左

向右自发进行 

例题 16：已知Eθ ( Sn2+/Sn) = −0.1375V, Eθ (Pb2+/Pb) = −0.1262V 

c(Pb2+) = 0.1mol · dm−3，预测反应方向：Pb2+ + Sn =  Sn2+ + Pb 

解：按方程式写法：正极为铅电极，负极为锡电极，利用能斯特方程式： 

E (Pb2+/Pb) = Eθ + 0.0592

2
lg [Pb2+] = −0.1262 + 0.0592

2
lg0.1 = −0.1262V −

0.0296V = −0.1558V 

E ( Sn2+/Sn) = Eθ ( Sn2+/Sn) = −0.1375V ∵E (Pb2+/Pb) < E ( Sn2+/Sn) 

实际：Sn2+/Sn做正极，Pb2+/Pb做负极 

故反应从右向左自发进行 4. 预测氧化还原反应进行的程度 

通过能斯特方程计算标准平衡常数，预测氧化还原反应进行的程度 

例题 17：已知lgKθ = nEθ/0.0592，计算如下氧化还原反应的平衡常数： 2H+ +  2Fe2+  =  H2 + 2Fe3+ 
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解：Eθ( H+/H2) = 0V   Eθ ( Fe3+/Fe2+) = 0.771V         

E
电池
θ = −0.771V          lgKθ = nE

电池
θ

0.0592
= 2 × −0.771

0.0592
= −26.05 

解得：Kθ = 8.91 × 10−27 

（五）分解电势和超电势 1. 电解池与原电池的差别 

（1）原电池反应为自发反应，而电解池为非自发反应。 

（2）原电池着眼于外电路电势的高低，电势高的为正极，电势低的为负极；

而电解池着眼于电极反应，发生氧化反应的为阳极，发生还原反应的为阴极。 

电解池的理论分解电压等于电池电动势。但是，实际分解电压总是高于理论

值，这是由于电解池存在超电势(η)。 

2. 超电势产生的原因 

（1）导线、电解质都有电阻。 

（2）浓差极化。以电解水为例，电极附近的［H+］、［OH-］低于标准浓度，

使 E+提高，E-下降。 

（3）电化学极化（动力学原因，有气体参与的电极反应活化能较大，与电

极表面状态、电流密度、体系温度有关）。 

例题 18：各种电极的超电势与电极材料的性质、表面状态、电解池温度、电流
密度等有关。 

解：√ 
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第十一章 原子结构 

（一） 经典核原子模型 1. 三大实验 

经典核原子模型的建立基于一系列重要的实验发现： 

① Thomson阴极射线实验测定了电子的荷质比； 

② Millikan油滴实验测定了电子的电荷； 

③ Rutherford 𝛂粒子散射实验建立了原子的经典核型结构。 

例题 1：（ ）实验测定了电子的电荷。 

A. Thomson阴极射线实验 B. Millikan油滴实验 C. Rutherford α粒子散射实验   解：B 2. 核型原子和核电荷数 

Rutherford通过𝛂粒子散射实验认识到了原子核的存在，提出核型原子模型—原子中心有一个原子核，它集中了原子全部正电荷和几乎全部质量，而带负电
的电子在核外空间绕核高速运动。原子核内的正电荷数，也就是周期表中的原子

序数。 

例题 2：          通过            实验认识到了原子核的存在，并提出

了核型原子模型。   解：Rutherford     𝛂粒子散射实验 3. 量子概念 

①Plank量子学说：能量像物质微粒一样是不连续的，能量包含着大量微
小分立的能量单位，称为量子。能量是量子化的。 E = nhv 
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其中，h称为 Plank常数，其值为 6.626×10-34J·s；n为正整数（1,2,3…）;v
为黑体辐射频率。 ②Einstein光电效应：一束光是由具有粒子特征的光子所组成，每一个光
子的能量与光的频率成正比，即 E光子 = hv 

在光电效应中这些光子在与电子碰撞时传递能量，每一次碰撞，一个光子将

其能量传给一个电子。下式可以表示电子吸收能量（hv）后，一部分用于克服金
属对它的束缚所需要的最小能量（hv0,又称脱出功w），其余部分则变为光电子的
动能（Ek） hv = w + Ek = hv0 + 12 mv2 

例题 3：光和实物微粒具有波粒二象性的实验基础各是什么？ 

解：光具有波粒二象性的实验基础为光的干涉衍射实验和光电效应实验，实

物粒子具有波粒二象性的实验基础为电子衍射实验。 

例题 4：光解作用使 NO2分解为 NO 和原子氧。分解所吸收的能量为 304 kJ·mol-1 问此能量相当于波长是多少的电磁波？ 

解：λ = hc△E = 6.626×10−34J·s×2.998×1017nm·s−1304×103J·mol−1/(6.023×1023mol−1) = 394nm  

例题 5：计算波长为 401400 pm相当于钾的紫光的光子的质量和能量。 

解：P = mc = hλ , m = hcλ = 6.626×10−34J·s3.0×108m·s−1×401400×10−12m = 5.5 × 10−36kg E光子 = hcλ = 6.626 × 10−34J · s × 3.0 × 108m · s−1401400 × 10−12m = 5.0 × 10−19J 
（二） 氢原子光谱和 Bohr氢原子理论 1. Bohr氢原子结构模型 

模型的提出基于下述重要的实验现象及对实验的解释： 
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① 黑体辐射 Planck能量量子化假说； 

② 光电效应 Einstein光子假说； 

③ 氢原子的线状光谱 Rydberg经验式： ṽ = 1λ = RH( 1n12 − 1n22) 

其中，RH为 Rydberg常数；n1和 n2为正整数，并且 n2＞n1。 2. 氢原子结构模型的三个假设 

在此基础上，Bohr从 Rutherford原子模型出发，提出了氢原子结构模型的
三个假设： 

① 定态假设 

核外电子只能在具有确定半径（r）和能量（E）的特定轨道上围绕原子核
运动，电子在这些轨道上运动时并不辐射出能量。若电子的质量为原子核电荷

数为 Z，电子电荷为 e，电子在轨道上的运动速度为 v，根据经典电磁学，存在
如下关系： r = Ze24πε0mv2（ε0为真空介电常数） 

② 角动量量子化假设  

核外电子在上述轨道上运动时，角动量（L）是量子化的： L = n h2π（n = 1, 2, 3, 4…） 

即角动量等于
h2π的整数倍。这里，n称为量子数，h是 Planck常数。  

在圆形轨道运动的电子，其角动量为 L =  mvr 

从而可求得电子绕核运动的轨道半径（r）和能量（E）： r = ε0n2h2πmZe2，E = − me48ε02h2 Z2n2 

代入相关的常数,可得电子运动的轨道半径： r =  52. 93n2/Z (pm) 

以及电子在轨道上运动的能量： 
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E = −B Z2n2，B = − 13.6eV
电子

= 2.179 × 10−18J/电子 

③ 光子的吸收与辐射 

电子在不同轨道之间跃迁时，原子会吸收或辐射出光子。吸收或辐射出的

光子能量取决于跃迁前后两个轨道的能量之差： △ E =  |E2一E1| = hv = hc/λ 

基于如上假设，Bohr建立了原子核外电子运动的模型，通常称为 Bohr原
子模型。 

例题 6：根据 Bohr理论计算第五个 Bohr轨道半径(nm)和电子在此轨道上
的能量。 

解：n=5时 r = 53pm × n2 = 53pm × 52 = 1.3 × 103pm = 1.3nm E = −Bn2 = −2.18 × 10−18J52 = −8.7 × 10−20J 
（三） 微观粒子特性及其运动规律 1. 波粒二象性 

法国物理学家 de Broglie提出电子等实物粒子也具有波动性，即实物粒子
的波粒二象性。给出了 de Broglie关系式： λ = hP = hmv     P =  mv 

式中，λ为物质波的波长；h为 Planck常数；P为实物粒子的动量。 

例题 7：如果一束电子的 de Broglie波长为 1 nm，则其速度应该是多少？ 

解：  λ = hmv 

v = hmλ = 6.626 × 10−34J · s9.1 × 10−31kg × 1.0 × 10−9m = 7 × 105m · s−1 
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2. 不确定性关系 

Heisenberg提出测不准关系，也称不确定性关系： △ x ·△ P ≥ h4π 

其中，△ x和△ P分别代表实物粒子位置的不确定性和动量的不确定性。此
式表明，不可能同时确定微观粒子的位置和动量。 

例题 8：设子弹质量为 10g，速度为1000 m · s−1。根据 de Broglie式和不
确定性关系式，用计算说明宏观物质主要表现为粒性，它们的运动服从经典力

学规律（设子弹速度的不确定程度为△ vx = 10−3m · s−1）。 

解：λ = hmv = 6.626×10−34J·s1.0×10−2kg×1.0×103m·s−1 = 6.6 × 10−35m = 6.6 × 10−26nm γ射线是最短的电磁波，其λ = 1.0 × 10−5nm；子弹的波长6.6 × 10−26nm，
根本无法测量，可忽略。子弹等宏观物质主要表现为粒性。 

或△ x ·△ P = h，又△ Px = m △ vx，则 

△ x = hm △ vx = 6.6 × 10−34J · s1.0 × 10−2kg × 1.0 × 10−3m · s−1 = 6.6 × 10−29m 

位置的不确定性很小，可忽略，说明子弹可有确定的运动轨道。 

（四） 氢原子的量子力学模型 1. 波函数 

原子轨道：为描述原子中电子的波动性，Schrodinger提出了波动力学方程
式，方程的解是描述电子在原子轨道上运动的波函数φ，又称为原子轨道。 

波函数（φ）没有直观的物理意义，而波函数的平方（φ2）的物理意义是
电子在空间某点出现的概率密度。 

例题 9:原子轨道就是原子核外电子运动的轨道，这与宏观物体运动轨道的
含义相同。 

解：× 
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例题 10：以电子概率密度表示的空间图像即为原子轨道，波函数的空间图
像即为电子云。 

解：× 

例题 11：波函数（φ）表明微观粒子运动的波动性，其数值可大于零也可
以小于零，|φ|2表示电子在原子核外空间出现的概率密度。 

解：√ 2. 量子数 

一个原子轨道由三个量子数决定，分别是主量子数 n、角量子数 l、磁量子
数 m；而一个电子的状态由四个量子数决定，除以上三个量子数之外，还有自
旋量子数ms。 

对于氢原子以及类氢离子，决定原子轨道能量的参数是主量子数 n；而对
于多电子原子, 原子轨道能不仅取决于 n，还依赖于角量子数 l。 

各个量子数之间的取值范围为：n为正整数，l为 0到 n-1之间的正整数，m为-l到+l之间的整数，ms为+1/2或-1/2。 

例题 12：用原子轨道符号表示下列各套量子数： 

（1） n=2，l=1，m=-1； 

（2） n=4，l=0，m=0； 

（3） n=5，l=2，m=0； 

解：（1）2p−1（由 2p1和 2p-1组合成 2px和 2py） 

（2）4s 

（3）5dz2 

例题 13：量子力学怎样描述电子在原子中的运动状态，一个原子轨道要用
哪几个量子数来描述？说明各量子数的物理意义、取值要求和相互关系。 

解： 

（1） 量子力学描述电子在原子中的运动状态的方法为:量子力学通过电子
云来形象直观描述核外电子运动状态,电子云的密集程度表达了出现
概率的大小。 
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（2） 一个原子轨道要 4个量子数来描述,分别为主量子数 n、角量子数、
磁量子数 m、自旋量子数 ms。 

（3） 各量子数的物理意义、取值要求和相互关系如下: 
① 各量子数的物理意义 a.主量子数 n决定体系能量的高低;n越大,电子能量越高; b.角量子数 l规定了电子在空间角度的分布情况; c.磁量子数 m决定角动量在磁场方向上的分量； d.自旋量子数 ms表示轨道中的电子的两种不同运动状态。 ②各量子数的取值要求 a.主量子数 n可取 1,2,3,4, 5,n等正整数,相应的电子层称为K,L,M,N,O,P； b.角量子数的取值为 0, 1,2,3,..., (n-1) ,共 n个数值；相应的电子称
为 s, p,d,f,电子； c.磁量子数 m取值范围为 0，±1，±2，…共 2l+1个值；l相同
的电子归为同一“亚层”； d.自旋量子数 ms的取值为+1/2或-1/2，常用正、反箭头来表
示。 

（五） 多电子原子结构与周期律 1. 多电子原子的轨道能级 

由于多电子体系电子之间的相互作用，产生了原子能级的分裂和能级交错

现象。例如，不同主量子数原子轨道的能级关系为 E1s < E2s < E3s < E4s；E2p < E3p < E4p; … 

相同主量子数、不同角量子数的多电子原子轨道的能量关系为  Ens < Enp < End < Enf 
由于能级分裂，因此不同主量子数的原子轨道还会发生能级交错，即 
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E4s < E3d < E4p；E5s < E4d < E5p；E6s < E4f < E5d < E6p；… 

2. 屏蔽效应和钻穿效应 

可以用屏蔽效应和钻穿效应解释轨道能量简并、能级的分裂和交错等现

象。 

① 屏蔽效应 

在单电子体系中，电子受到的唯一作用就是带正电的核的吸引。在多电子

体系里，除了原子核对电子的吸引力之外，电子之间还存在着相互排斥作用，

表现为外层电子会受到内层电子的屏蔽作用。由于这种屏蔽，客观上降低了原

子核对外层电子的吸引力，因此外层电子感受到的核电荷有所下降，称之为有

效核电荷Z∗，即 Z∗ = Z − σ 

式中，Z为核电荷；σ为屏蔽常数。屏蔽常数可以用 Slater规则估算。 

因此，多电子体系的原子轨道能量（eV）公式可以修改为  Ei = −13.6 (Z∗)2n2  

根据光谱实验资料可得出屏蔽常数σ近似值。若将原子的电子层结构用括号
分成下列各个小组 (1s)(2s, 2p)(3s, 3p)(3d)(4s, 4p)(4d)(4f)(5s, 5p) 

则有 Slater规则: 
（1）在某小组［以( )表示］右边任何小组内的电子对该组电子的屏蔽

效应可忽略不计； 

（2）在各小组之中的每一个电子屏蔽同组价电子的程度是 0. 35(如果同在Is层上则为 0. 30)； 

（3）相邻两组中，内组对外组 s和 p电子的屏蔽常数为 0. 85,对 d和 f电
子的屏蔽常数为 1. 00； 

（4）再向内的各组对外组 s,p,d,f各电子的屏蔽常数为 1.00。 
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② 钻穿效应 

钻穿效应主要是指 n相同、l不同的轨道，由于电子云径向分布不同， 电
子穿过内层钻穿到核附近回避其他电子屏蔽的能力不同，从而使其能量不同的

现象。 

钻穿效应与屏蔽效应是相互联系的，n相同、l不同的各个电子，钻穿回避
内层电子的能力一般是 ns > np > nd > nf Ens < Enp < End < Enf 

例题 14：利用 Slater规则估计电子在不同轨道上的能量，以 Na原子为
例。 

解：已知 Na的原子序数为 11，其电子结构为1s22s22p63s1，各价电子能
量计算如下所示： 

 

例题 15：什么叫屏蔽效应和钻穿效应？试解释第三电子层最多可容纳 18
个电子，而为什么第三周期不是 18种元素而只有 8种元素？ 

解:  

（1） 屏蔽效应是指核外电子云抵消部分核电荷的作用。钻穿效应是指 n
相同、l不同的轨道，由于电子云径向分布不同，电子穿过内层钻穿
到核附近回避其他电子屏蔽的能力不同，从而使其能量不同的现

象。 

（2） 第三周期只有 8种元素的原因为: K，L，M能层中又分 s，p，d，f
亚层，电子一般是进入能量最低轨道原子最稳定，根据能级交错可

知，当 3p轨道排满时再加入电子就会进入 4s轨道，也就是说当核
外电子为 19时就进入了第四周期，所以常态下第三周期只有八种元
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素。 3. 核外电子排布的基本原则 

①  Pauli不相容原理  

在同一原子中没有两个 4个量子数完全相同的电子，即同一原子轨道仅可
容纳自旋相反的两个电子。 

②  能量最低原理 

核外电子在各个原子轨道的排布方式应使整个原子处于最低的能态。 

③  Hund规则  

电子在能量相同的轨道上分布时，总是尽可能以自旋相同的方向分占不同

的轨道。 

根据以上规则，可以写出各种元素原子的核外电子的排布，确定其在周期

表中的位置。 

例题 16：用 s、p、d、f等符号表示 Al和Fe3+的核外电子构型，判断它们
属于第几周期、第几主族（或副族）的元素。 

解：Al     1s22s22p63s23p1      属于第三周期 IIIA族         Fe3+      1s22s22p63s23p63d6   属于第四周期 VIII族 

例题 17：氢原子中 4s和 3d哪一个状态能量高？在 19号元素钾和 26号
元素铁中 4s和 3d哪一个状态能量高？说明理由。 

解：氢原子中 4s状态能量高，因为对于氢原子，根据公式 E = -13.6/n2，n越大能量越高；钾原子中 3d状态能量高，因为根据能量最低原理，电子总是
先进入能量较低的轨道。 

（六） 元素基本性质的周期性变化规律 1. 原子半径 

原子半径的变化规律：同一主族由上至下，原子半径一般是增大的；同一
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短周期，由左至右，原子半径减小；过渡元素，从左至右，半径也呈减小的趋

势，但减小幅度比主族元素的小。 

镧系收缩效应：镧系 15种元素随着原子序数的增加，原子半径收缩的总效
果使镧系以后的第三过渡系和第二过渡系同族元素的半径相近因而性质相似的

现象。 

例题 18：Zr与 Hf，Nb与 Ta，Mo与W原子半径相近，性质相似是镧系收
缩效应的结果。 

解：√ 2. 电离能 

第一电离能定义：基态的气体原子失去最外层第一个电子所需的能量，符

号为 I。依次还有第二电离能、第三电离能等等。 

第一电离能的变化规律：同一主族中自上而下，随原子半径增加电离能减

小；同一周期中从左至右，电离能一般是增大的,增大幅度随周期数的增大而减
小。具有半充满价电子构型的元素都有比较大的电离能，例如 N的电离能大于O。 3. 电子亲和能 

原子的电子亲和能定义：一个气态原子得到一个电子所放岀的能量，符号为Eea。通常，元素的第一电子亲和能为正值。 

原子的电子亲和能变化规律：与电离能相似，即具有较高电离能的元素也具

有较大电子亲和能。由于第二周期非金属元素原子半径较小，电子之间排斥力较

强，以至于电子亲和能较小，故一般第二周期元素的电子亲和能小于第三周期元

素。 

例题 19：计算： 

（1）1.00g气态 Cl原子完全转化为气态 Cl-离子所释放出的能量(以 kJ为单
位表示)。 已知 Cl原子的电子亲和能为 3.6eV·atom-1。 
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（2）氢原子的电离能，试根据氢原子能级图的数据并以 eV·atom-1为单位表
示之。 

解：（1）Cl(g) + e− ⇋ Cl−(g)     电子亲和能 E = +3.6eV · atom−1 1.00g气态 Cl原子完全转化为气态 Cl-离子所释放出的能量 = +3.6eV · atom−1 × 6.02 × 1023atom · mol−1 × 1.60 × 10−22kJ· eV−1 × 135.5g · mol−1 × 1.00g = 10kJ 
（2）△ E = Ef − Ei = E∞ − E1 = 0 − −Bn2 = B12 = B = 2.179 × 10−18J · atom−1 = 13.6 eV · atom−1 

例题 20：为什么电离能都是正值，而电子亲和能却有正有负？ 

解： 

（1）电离能指的是我们把电子从原子中拉出来需要的能量。电子带正电荷
原子核带负电荷，两者有静电引力。在原子核的电场中，电子有负的静电势能。

如果想把电子从原子拉出来，需要注入能量，打破两者的吸引力，把静电势能填

满，变为 0。 因为静电势能指的是把电子从无限远的距离移动到原子核这一点
的功，因为是负功所以能量是负的。我们需要注入能量，把电子再移动到无限远

的地方，也就是电离了。所以电离能总是正的。 

（2）电子亲合能指的是把电子放入原子中的能量变化。刚开始的时候往往
是负的，因为电子放入原子核的正电场后有负的势能，放热，能量变化为负。但

是当电子变多了，电子和电子之间会同性相斥，当相斥影响大于核和电子相互作

用时我们就得注入能量，所以能量变化为正，电子亲和能有正有负。 4. 电负性 

电负性定义：分子中原子对成键电子吸引能力的量度。 

电负性的变化规律：同族元素由上到下电负性依次减小；同一周期元素从

左向右电负性增大。 

例题 21：电负性越大非金属性越强,否则非金属性越弱,即金属性越强。 
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解：√ 
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第十二章 化学键与分子结构 

（一）离子键理论 

离子键的本质：正负离子之间的静电吸引力。 

离子键的特点：既没有方向性，也没有饱和性。 

离子化合物是由正负离子通过离子键交替连接而构成的晶体物质。如 NaCl

与 CsCl晶体： 

 1. 晶格能 

离子键的强度可用晶格能，也称点阵能的大小来衡量。 

晶格能的定义：气态正离子与负离子结合形成 1 mol离子晶体时所释放出

来的能量。 

mMx+ (g) + xXm−(g) →  MmXx(s)          △ H = −U 

晶格能的实验测量比较困难，晶格能数值的大小常用来比较离子键的强度

和晶体的稳定性。依据 Hess定律，可利用 Born-Haber循环就可以从其他热力

学数据计算晶体的晶格能。 

例题 1：晶格能可以衡量离子键的强度。 

解：√ 

例题 2：设 NaCl晶体参与如下图的热循环：其中 D代表离解热，D/2表示

0. 5 mol气态氯分子离解为 1 mol气态氯原子所吸收的能量(121. 5 kJ·mol-1)；S

是升华热，即 1 mol固态金属钠升华成气态钠原子所吸收的能量(107. 5 kJ·mol-

1) ； I为气态钠原子的电离能(495. 8 kJ·mol-1) ；E为气态氯原子的电子亲和
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能(348. 6 kJ·mol-1) ；U为氯化钠晶体的晶格能。 

 

解：根据热化学 Hess定律，以上五步能量变化的总和应该等于 1 mol固态

金属钠和(1/2) mol氯气分子直接化合，生成 1 mol固态 NaCl释放出的能量，

即 NaCl的生成焓△Hf (-411.2 kJ·mol-1)。以上 Born-Haber循环中的热化学方程

式表示如下： 

1

2
Cl2(g) ⟶ Cl(g)        △ H1 = D

2
 

Na(s) ⟶ Na(g)        △ H2 = S 

Na(g)   ⟶ Na + + e−     △ H3 = I 

Cl(g)   + e−  ⟶ Cl −(g)      △ H4 = −E +)Na +(g)  + Cl −(g)  ⟶ NaCl(s)     △ H5 = −U 

Na(s) + 1

2
Cl2(g) ⟶ NaCl(s)      △ Hf = Q 

△ Hf =△ H1 +△ H2 +△ H3 +△ H4 + △ H5 = D

2
+ S + I + (−E) + (−U) 

所以，U = − △ Hf + D

2
+ S + I − E，即 NaCl(s)的晶格能 

U = (411.2 + 121.5 + 107.5 + 495.8 − 348.6)kJ · mol−1 = 787.4kJ · mol−1 
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2. 离子半径 

① 离子半径的定义  

离子半径的大小，主要是由核电荷对核外电子吸引的强弱所决定的。在晶

体中，正负离子间保持一定的平衡核间距离（r0）。显示出离子有一定的大小。

将正负离子看做一个个有一定半径的带电小球，它们堆积在一起构成晶体。因

此可以把离子半径看做是一种接触半径，它反映离子在晶体中显现出来的大

小。晶体中相邻正负离子间的平衡距离 r0可由 X射线衍射法测定。 

② 离子半径变化规律 

（1）配位数相同晶体中，负离子的半径一般比正离子大。例如 Na+和 F-的

总电子数相等，配位数为 6的 Na+半径是 102 pm，F-半径是 133 pm。就同一

元素不同价态的正离子而言，离子电 荷越少的离子其半径越大，例如 

r（Fe2+）＞r（Fe3+） 

（2）同族元素离子半径从上而下递增，例如 

碱金属离子半径 r（Li+）＜r（Na+）＜r（K+）＜r（Rb+）＜r（Cs+） 

卤离子半径 r（F-）＜r（Cl-）＜r（Br-）＜r（I-） 

同一周期的离子半径随离子电荷增加而减小，例如 

r（Na+）＞r（Mg2+）＞r（Al3+） 

（3）周期表中某元素与其紧邻的右下角或左上角元素的离子半径相近，也

称对角规则，例如 Li+和 Mg2+。 

例题 3：可由 X射线衍射法测定晶体中相邻正负离子间的平衡距离 r0。   解：√ 

例题 4：可用对角规则解释 Sc3+和 Zr4+离子半径相近。   解：√ 

例题 5：“离子键没有饱和性和方向性”和“离子在一定晶体中有一定配位
数，而且配位的异电荷离子位置一定（有四面体向和八面体向等）”。这两种说
法是否矛盾？ 

解：两种说法不矛盾。离子键无饱和性和方向性是由离子特征决定的。只
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要自带有不同的电荷就会有库仑作用，无论周围的空间有多少带有相异电荷的

离子，都会产生库仑吸引力，这就决定了离子键的不饱和性，而电荷相异的离

子在任意方向的这种作用依然存在。即没有固定方向，不存在方向性。而离子

在离子晶体中，由于空间条件及离子本身大小的限制，使一个离子周围只能有

确定数目的异电荷离子，即配位数一定。但相邻的离子间库仑引力依然存在，

故两者不矛盾。 

（二）经典 Lewis学说 1. Lewis学说要点 

原子通过共用电子对而形成的化学键称为共价键。 

（1）电子，特别是外层价电子在化学结合中起根本作用。 

（2）某些情况下，电子可以从一个原子转移到另一个原子上而形成正负离

子，正负离子相互吸引而结合，形成离子键。 

（3）原子之间也可以通过共享（一对或多对）电子对而结合，形成共价

键。 

（4）电子转移或共享的推动力在于倾向于形成惰性气体电子构型。 

由于惰性气体最外层的电子构型除 He为 2电子外，其余均为 8电子，因

此又称八隅律。 2. Lewis学说的应用 

由于离子键的形成比较简单，所以 Lewis理论更多应用于讨论原子通过共

享电子对，即通过共价键而形成分子，也就是常说的 Lewis结构--核心是 8电

子规则。八隅体规则能够比较好地解释某些主族元素化合物，特别是第二周期

元素化合物的成键情况。如果用黑点代表原子的价电子（即最外层 s，p轨道上

的电子），则可以用下面的 Lewis结构图描述分子的形成情况： 
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其中，一根横线代表一对共享价电子，表示原子间的共价成键，两根短线

代表共享两对电子形成双键，三根短线代表参键。分子中两原子间共享电子对

的对数叫做键级，原子中未参与成键的电子对称为孤对电子。 

八隅体规则的局限性在于： 

（1）不能说明共价键的本质； 

（2）无法解释PCl5等分子的形成;  

（3）不能解释某些分子体系的现象，如O2的顺磁性。 

例题 6：画出甲醛 HCHO的 Lewis结构。 

解：（1）计算总价电子数：n = 1 + 4 + 1 + 6 = 12； 

（2）画出结构骨架，原子间成键用短线连接： 

 

（3）计算结构骨架原子之间连接所用电子数：m=3×2 = 6； 

剩余电子数为(12-6) = 6，将这 3对 6个电子分配给端基的氧原子： 

 

（4）计算各原子周围的电子数，O有 8个，H有 2个，满足要求；但 C只
有 6个，不满足 8电子要求。将 O的一对电子移到 O和 C之间，即 O和 C之间
形成了双键。 

 

至此，便画出了甲醛 HCHO的 Lewis结构。 

例题 7：画出 SCN-离子的 Lewis结构。 

解： 

（1）计算总价电子数：n = 6 + 4+5 + l = 16； 
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（2）画出结构骨架，原子间成键用短线连接： [S—C—N]- 
（3）计算结构骨架原子之间连接所用电子数：m = 2×2 = 4； 

剩余电子数为（16-4）=12，将这 12 个电子分配给端基的氮原子和硫原
子： 

 

（4）计算各原子周围的电子数，N和 S均有 8个，满足要求；但 C只有4 个，不满足 8 电子要求。可见，需要从 N和 S 上将电子对移到 N-C 或 S-C 之
间。这里，如何移动电子对有不同的方法，较为合理的两种办法是： 

从 N和 S上各移一对电子，得到结构式（a）： 

 S的电子不动，从 N上移两对电子，得到结构式（b）: 
 

这两种结构都符合 Lewis规则，哪种更合理？ 

（5）计算形式电荷： 

对于结构式（a），C的形式电荷=  4 − 4 =  0 N的形式电荷= 5 − 4 − 2 =  − 1 S的形式电荷= 6 − 4 − 2 =  0 

对于结构式（b），C的形式电荷=  4 − 4 =  0 N的形式电荷= 5 − 2 − 3 =  0  S的形式电荷= 6 − 6 − 1 =  −1 

从形式电荷看，两种结构也都有合理性；结合电负性进行比较，N比 S电
负性大，那么（a） 更合理一些。在实际体系中，随周围环境的不同，（b）也有
可能出现。例如，当 SCN-离子用 N 和正离子结合时，釆用结构（a）；当 SCN-离
子用 S和正离子结合时，则采用结构（b）。 
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（三）价键理论 1. 价键理论的核心 

① 共价键的特点 

A. 饱和性 

共价键是由原子间轨道重叠、原子共有电子对形成的，每种元素原子所能

提供的成键轨道的原子数目也就一定，这就是所谓共价键的饱和性。 

B. 方向性 

原子中 p、d、f 等原子轨道在空间有一定的取向（s 轨道例外）。形成共

价键时，各原子轨道总是尽可能沿着电子出现概率最大的方向重叠成键，以尽

量降低体系能量，使得一个原子与周围原子形成的共价键就有一定的方向（或

角度），这就是共价键的方向性。由于轨道重叠方向 不同，可以形成不同类型

的键，如（σ键、π键）。 

② 价键理论的核心  

原子之间由于静电吸引而相互靠近，具有未成对电子的原子轨道发生重

叠；原子通过共用自旋相反的电子使能量降低而成键。 

③  价键理论对于共价键本质的认识 

共价键本质也是静电作用，是电子对占据原子轨道重叠（波函数叠加）而

形成的新轨道。 

例题 8：共价键和离子键相似，不具有饱和性和方向性。 

解：× 

例题 9：价键理论认为共价键的本质是正负离子的静电作用。 

解：× 

例题 10：共价键饱和性和方向性的根源是什么？ 

解：（1）共价键饱和性是指每个原子成键的总数或以单键连接的原子数目

是一定的，其根源为共价键是由原子轨道重叠和共用电子形成的，而每个原子

能提供的轨道和成单电子数目是一定的。（2）共价键方向性是指一个原子与周
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围原子形成的共价键具有一定的方向、角度。其根源为原子轨道(s轨道除外)有

一定的方向性,它和相邻原子的轨道重叠要满足最大重叠原理。 2. 杂化轨道理论 

① 杂化轨道理论 

同一原子中能量相近的不同类型轨道可以相互叠加，组成相同数目的、能量

完全相同的杂化原子轨道。 

② 杂化轨道主要特征 

常见杂化轨道的类型有 sp、sp2、sp3、sp3d、sp3d2、dsp2和 d2 sp3等等。 

A． 杂化轨道具有确定的方向性。如下图所示 

 

B． 杂化轨道随 s成分增加，键能增大，键长减小。如 

p < sp3 < sp2 < sp 

③ 杂化轨道理论应用 

杂化轨道概念的引入可以很好地解释某些分子的结构，如CH4为四面体型。

分子的形状与中心原子的杂化轨道相关。 

例题 11：为什么 COCl2是平面三角形结构？试说明∠ClCO>120°，而 ∠ClCCI<120°？ 

解：（1）COCl2是平面三角形结构的原因是在碳酰氯 COCl2分子中，C 原子

和 O原子是 sp2杂化，成羰基(碳氧双键)；所有四个原子均在 sp2杂化平面上， 

sp2杂化轨道键角 120° 

（2）∠ClCO>120°而∠ClCCl<120°的原因是氧原子孤对电子电子云较大，排

斥作用下压缩了 C-Cl键角。 

例题 12：画出 Si、P、S三元素在生成（1）SiF4;（2）PCl3；（3）SF4三种
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化合物时的杂化轨道类型（注明是等性或不等性） 

解： 

 

 3. 共振论 

共振的概念：某些分子的结构是两种或两种以上结构的共振体。 

共振论的作用：价键理论从原子的价轨道的相互重叠形成考虑化学键的

形成，即化学键中电子是定域的。然而，很多常见分子体系中化学键具有明显

的离域性，例如苯分子结构中 C—C 化学键 完全等同且介于单双键之间，不

存在单双键交替的现象。为由此，在价键理论中引入离域概念，从而解释了这

些体系中化学键等同的结构特征。 

例如苯可看做是多种结构的共振体，最典型的共振体是： 

 

例题 13：写出 NO2-可能存在的共振体。 

解：  
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（四）分子轨道理论 

分子轨道理论的要点： 

（1）分子轨道可由原子轨道线性组合而成，原子轨道组成分子轨道时，轨
道数不变。例如，双原子分子的分子轨道可表达为两个原子轨道φ1和φ2的线性
组合（此处，忽略了波函数φ1和φ2组合的系数）： φ = φ1 ± φ2 

（2）分子轨道的能量可以低于、等于或高于原子轨道，分别称为成键、非
键和反键轨道。原子轨道组成分子成键轨道时，必须满足对称性匹配原则、能

量近似原则和最大重叠原则。 

（3）电子在分子轨道上的排布与在原子轨道中的排布规则相同，仍然遵循
三大原则，即能量最低原理、Pauli不相容原理和 Hund规则。 

电子在分子轨道排布后，所成化学键的键级 = 成键电子数−反键电子数2 。 

例题 14：原子轨道组成分子轨道时，必须满足能量最低原理、Pauli不相
容原理和 Hund规则。 

解： × 

例题 15：简述价键理论和分子轨道理论的基本要点。 

解： 

（1）价键理论基本要点 

a.两个原子的成单电子若自旋相反则可两两配对形成共价键; 

b.共价键的形成是原子轨道的重叠，重叠程度越大，共价键越稳定; 

c.共价键有方向性和饱和性。 

（2）分子轨道理论基本要点 

a.分子轨道是由原子轨道线性组合而成。n个原子轨道组合成 n个分子轨
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道。在组合形成的分子轨道中，比组合前原子轨道能量低的称为成键分子轨

道，用φ表示；能量高于组合前原子轨道的称为反键分子轨道，用ψ∗表示。 

b.原子轨道组合成分子轨道时,必须遵循对称性原则、能量近似原则和最大

重叠原则。 

（五）价层电子对互斥（VSEPR）理论 

VSEPR理论认为，分子中的价层电子对［包括成键电子对（键对，BP）和
孤对电子（孤对，LP）］之间因静电排斥趋向于尽可能远离。应用 VSEPR理论
判断分子形状的核心在于合理计算中心原子的键对和孤对，要点在于中心原子

与端基成键时端基满足 8电子。 

（1）计算键对和孤对的数目键对包括单键、双键、叁键，后两者均按一个
键对处理。 

对任一分子 AXm ,中心原子为 A，A与 X成键的键对数 BP=m。 

孤对 LP=n=中心原子的价电子数一周围原子为满足 8电子所需的电子数2 。 

（2）计算价电子对总数     

价电子对总数= m+n 

（3）价电子对在中心原子周围分布时尽可能远离，即釆取尽可能对称的分
布。 

（4）分子构型判断    

不含孤对电子时,分子构型与价层电子对分布相同；当存在孤对电子时，分
子的形状与孤对电子无关一一但孤对和键对的相对分布位置影响分子形状。键

对与孤对的分布需要考虑以下因素： 

价电子对相互排斥作用：LP-LP>LP-离职 BP>BP-BP； 

价电子对之间的排斥随夹角不同的大小顺序为：90° ≫ 120° ≫ 180°； 

因此，尽量避免孤对相互成 90°的分布。 
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例题 16：在 OF2、NF5、XeF4中，可能存在的分子及其几何构型。已知

N2H4分子具有极性，N原子以何种杂化轨道成键，最多可有几个原子共面？ 

解：  

（1）由于 N为第二周期元素，最多只能以 4个共价键与其他元素原子结

合，所以 NF5 不能存在；而 OF2、XeF4则能存在，它们分别为 V形和平面正方

形。 

（2）N原子以 sp3杂化,最多有 4个原子共平面。 

（七） 金属键理论 

金属具有如下典型特征：金属光泽、良导电性、良导热性和延展性。 

金属键定义：金属中这种自由电子与正离子间的作用力将金属原子胶合在一

起而成为金属晶体，这种作用力成为金属键。 

关于金属键的理论，有如下两种： 1. 自由电子模型 

在金属中，价电子处于自由运动状态，而正离子浸泡在自由电子形成的海

洋中。自由电子模型可以解释金属的良导电性、导热性以及金属的延展性。 
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2. 能带理论 

能带理论基于分子轨道理论，从金属原子轨道的组合形成能带的角度分

析金属的成键，对金属电子结构的描述更准确。 

例题 17：试比较共价键和离子键、金属键的本质和特点。 

解： 

（1）离子键是指正负离子间的静电吸引力。特点为：没有方向性和饱和性。

离子化合物的晶格能较大，正负离子间结合力较强，相应晶体的熔点高、硬度大、

热膨胀系数和压缩系数小。 

（2）共价键是指原子通过共用电子对而形成的化学键。特点为：具有饱和

性和方向性。通常共价化合物的熔点、沸点较低、难溶于水、熔融状态下不导电、

硬度较小。 

（3）金属键是指金属中自由电子与正离子间将金属原子胶合起来而成为金

属晶体的作用力。特点为：没有饱和性与方向性。金属一般具有金属光泽、良好

的导电性、传热性、延展性和可塑性。 

（八） 分子极性与分子间作用力和氢键 1. 分子间作用力 

分子间作用力又称van der Waals力，是一种比化学键弱得多的相互作用。

van der Waals 力有三种： 

（1）取向力：分子固有偶极之间的静电相互作用。 

（2）诱导力：分子固有偶极与诱导偶极之间的相互作用。 

（3）色散力：瞬时诱导偶极之间的相互作用。 

极性分子与极性分子之间同时存在以上三种力，极性分子与非极性分子

之间存在诱导力和色散力，而非极性分子之间只有色散力。此外，对于变形性

较大而极性弱的分子而言，色散力通常是分子间作用力中最重要的部分。 

分子间作用力对于物质的物理性质有较大影响，如沸点、熔点、气化热、
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熔化热、溶解度以及黏度等等。 2. 氢键 

氢键是一种氢给体（XH）与氢受体（Y）之间通过氢原子的相互作用： 

X—H …Y 

其中，X与 Y具有电负性高、半径小的特点，通常为 F、O、N原子。氢

键的强度介于 van der Waals力和化学键之间。 

氢键可以存在分子间，也可以存在分子内。氢键的存在，对于物质的熔点、

沸点以及溶解度有很大影响。 3. 分子的极性 

①  分子的极性定义 

分子的极性由键的极性及分子的结构决定。当分子中正负电荷中心不重

合时，分子为极性分子。同核双原子分子之间的键是非极性的，分子也是非极

性的；而异核双原子分子的共价键有极性，分子亦是极性分子。多原子分子需

要综合考虑键的极性与分子结构。 

② 分子的极性强弱 

分子的极性强弱可用偶极矩表示为 μ = qd 

其中，q为偶极电荷量，d为正负电荷重心的间距。偶极矩的单位为 Debye

（德拜，D），1 D = 10−18cm ·  esu（1 esu = 3. 336 × 10−10C）。 

例题 18：判断化合物中 HI、HCl、HF、HBr中键的极性大小顺序。 

解：键的极性大小一般根据电负性差值判断，电负性差值大，其极性一般

就大。故极性大小顺序为：HF＞HCl＞HBr＞HI。 
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第十三章 晶体与晶体结构 

（一）晶体的特征 

从宏观、外在的角度来看，晶体主要有以下几个特征： 

（1） 晶体通常具有自发形成的规则的几何外形； 

（2） 晶体具有固定的熔点，而非晶体没有固定熔点； 

（3） 晶体呈现各向异性。 

例题 1：晶体的外形是否随生成条件的不同而有差异，其相应晶面的夹角

是否也随之不同？ 

解：随着生成条件不同晶体的外形将有所不同，但根据晶面夹角守恒定律

可知，相应晶面的夹角不随生成条件不同而变化。 

例题 2：晶体的光学性质一定显各向异性。 

解：× 

各向异性是晶体的重要特征，但也有例外，比如氯化钠是晶体，但由于其

具有高度对称性，光在其中的传播速度显各向同性。 

（二）晶体结构的周期性 1. 点阵与结构基元 

将晶体结构中的每个重复单元在其相同的位置抽象为一个点所形成的三维

空间阵列称为点阵，空间点阵的基本特性是周期性。点阵中每个点都具有完全

相同的周围环境，每个点所代表的重复单元的具体内容，称为晶体的结构基

元。点阵点连接起来可以形成空间格子，故点阵也称晶格。 

晶体结构=点阵+结构基元 
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 2. 晶格单位 

将点阵按一定方式划分,在点阵中以三维空间 3个周期和 a、b和 c为边长
而形成的平行六面体格子，也称点阵单位。 3. 晶胞 

将组成晶体的结构基元置于晶格的结点上，可以得到与晶格单位相对应的

实际结构单元——晶胞。 

晶胞在空间平移无间隙地堆砌而形成三维晶体结构。晶胞的大小和形状可

用平行六面体的 3个边长 a、b、c及其所成的 3个夹角α、β、γ进行描述，这 6
个参数总称为晶胞参数。 

点阵、晶格、晶格单位和晶胞都是描述晶体周期性结构的方法。点阵、晶

格、晶格单位是一种几何概念，是从晶体结构中抽象出的简化的数学描述。晶

胞是一个大小和形状与晶格单位相同的平行六面体。它代表晶体的基本重复单

位，既包括晶格单位的形式和大小，也包括对应于点阵点的结构基元的内容。

它们之间的相互关系可以表示如下： 
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例题 3：晶胞就是晶格。 

解：× 

晶格是指原子在晶体中排列规律的空间格架；晶胞是指构成晶格的最基本

的几何单元。两者具有本质区别。 4. 晶系与点阵型式 

按照结构中对称性特征的不同，晶体可分为 7个晶系，14种空间点阵型
式，见下图。 
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其中，立方晶系有简单立方、体心立方、面心立方三种点阵型式；  

例题 4：每个体心立方晶胞中含 9个原子。 

解：× 

每个体心立方晶胞中含有 2个原子，处于体心的原子被晶胞完全占有，而

处于顶点的原子被 8个晶胞同时占有，每个晶胞只占八分之一，所以每个体心

立方晶胞中含有 1＋8×1/8＝2个原子。 5. 晶体的 X射线衍射与 Bragg方程 

晶体由原子（或分子、离子等）有规则地排列而成，可以抽象成三维点阵

结构。X射线照射到晶体上，可以发生衍射现象，如下图所示，可用 Bragg方
程描述：  2dsinθ = nλ 

 

式中，d为晶面间距；λ为入射 X射线波长；θ为衍射角；n为衍射级数，取
正整数。不同物质各有其特征的 X射线衍射图，故 X射线衍射分析是鉴定物
相、分析晶体结构的最快捷有效的方法。 



 

 

 

                                       

关注【期末帮】公众号，助力大学不挂科！ 

 

例题 5：铜靶产生的 X 射线波长为 154 pm,射到 NaCl 晶体上，对一组晶面

能产生光波叠加的衍射角为：θ = 15.85°(n = 1)，θ = 33.09°，(n = 2)， θ =
54. 97°(n = 3)。计算这组晶面间的距离。 

解： 2dsinθ = nλ，d = nλ2sinθ ,则 

n = 1, θ = 15.85°, d1 = 1 × 154pm2sin15.85° = 282pm 

n = 2, θ = 33.09°, d1 = 2 × 154pm2sin33.09° = 282pm 

n = 3, θ = 54.07°, d1 = 3 × 154pm2sin54.07° = 282pm 

这组晶面间的距离为 282pm。 

（三） 等径圆球的堆积 

将大小和形状相同的圆球在一个平面上排列时，常见的有两种方式，见下

图：（a）中圆球间的空隙较大，称为非密置层；（b）中球的排列则是最紧密
的，称为密置层。密置层中每个球周围有 6个球，同时有 6个小空隙。将这些
层在三维空间以一定方式堆积起来，则可以形成不同的三维空间结构。 

 1. 简单立方堆积和体心立方堆积（符号为 A2） 

将非密置层（a）以球对球方式垂直地相互堆积在一起，得到简单立方堆积
结构，这种堆积方式的空间利用率较低，为 52%。将非密置层（a）内的原子
适当拉开距离，再将这种非密置层间相互错开放置，各顶点圆球彼此并不接

触，而沿着立方体对角线方向的圆球互相接触，则可形成体心立方堆积，这种

堆积的空间利用率为 68%。 
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 2. 立方密堆积（A1）和六方密堆积（A3） 

等径圆球按密置层（b）相互错开的方式堆积，可以形成最密堆积，常见的
有立方密堆积和六方密堆积两种形式。若密置层的相互位置关系为 ABCABC…，
三层为一重复周期，形成的结构中可以划分出面心立方晶胞，称为立方密堆

积；若密置层的相互位置关系为 ABAB…，两层为一重复周期，形成的结构中
可以划分出六方晶胞，称为六方密堆积。这两种密堆积的空间利用率均 74%。 

等径球做密堆积时，每个球的配位数均为 12。由 N个等径球组成的三维结
构中，可形成 2N个由 4个球围成的“四面体空隙”、N个由 6个球围成的"八面
体空隙”。若圆球半径为 r，则四面体空隙可容纳半径为 0. 225r的小球，八面体
空隙可容纳半径为 0.414r的小球。 

 

例题 6：金属 Ni的晶格型式是面心立方，密度为 8.90g·cm-3。计算： 

（1） Ni晶体中最邻近原子之间的距离。 

（2） 能放入到 Ni晶体空隙中的最大原子半径是多少？ 

解：（1）设晶胞参数为 a，加在一个面心立方晶胞中有 4个 Ni原子，则 
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a3 × 8.9g · cm−3 × 6.02 × 1023mol−1

4
= 58.69g · mol−1 

a = 3.53 × 10−8cm = 353pm 

最近原子间的距离= 2r = √2

2
a = √2

2
× 353pm = 250pm 

（2）八面体空隙，设其半径为r′，则 

a − √2

2
a = 2r′ 

r′ = 0.146a = 51.5pm 

（四） 晶体的基本类型及其结构 1. 金属晶体 

金属键没有方向性，每个金属原子通常倾向于与尽可能多的邻接金属原子堆

积在一起，以使体系能量最低。 

金属单质的结构多属于 A1 型、A2 型和 A3 型，其中约有 2/3 的金属常温
常压下采取配位数为 12的密堆积结构。 

例题 7：金属铜的晶胞属于立方晶系，为面心立方点阵型式，其晶胞参数

a=b=c=0.356nm，α = β = γ = 90°。在这个晶胞中含有几个 Cu原子？Cu原子
半径多大？ 

解：如下图为金属铜的晶胞示意图，这个立方体有 8个顶角和 6个面，那

么是不是含 14个 Cu原子呢？不是。在顶角上的每个 Cu原子实际为相邻的 8

个晶胞所共有，对 1个晶胞来说仅平均分摊到（1/8）个，8个顶角加在一起是

8 × (1

8
) =  1个。即每个晶胞位于角上的 Cu原子只有 1个属于这个晶胞，位于

面心上的 Cu 原子被相邻两个晶胞共有，对 1个晶胞来说算（1/2）个，6个 
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面合在一起是6 × (1

2
) =  3个，即每个晶胞含有 3个位于面心上的铜原子。角上

的和面上的原子数加在一起总共是 4个 Cu原子。 

 

 

Cu原子的半径，就是把 Cu原子看做球体，最近邻两个相接触的原子核间

距离的一半即为金属 Cu的原子半径。 

(4r)2 = a2 + a2 = 2a2，r = √2

4
a 

由实验直接测定铜的晶胞参数 a = 0. 356 nm，由此可以计算出它的原子半

径 r = √2

4
× 0. 356 nm = 0. 126 nm 

2. 离子晶体 

离子晶体中正离子和负离子通过静电吸引结合在一起。离子键没有方向性和

饱和性，所以离子在晶体中常常也趋向于釆取尽可能紧密的堆积形式。 

常见的 AB型离子晶体类型有 NaCl型、CsCl型、立方 ZnS型。 

①  NaCl型 

结构中负离子(CI-)按面心立方密堆积排布，正离子(Na+)则处于负离子堆积
形成的八面体空隙中，正负离子的配位数都是 6，记做 6 : 6，晶胞中有 4个 NaCl
单 位，即正负离子数均为 4。具有这种结构类型的典型AB型化合物有KCl、CaO、BaS、MnO 等。 

②  CsCl型 

结构中负离子按简单立方堆积排列，正离子则占据由负离子所构成的立方 
体空隙，正负离子配位数都是 8，记做 8 : 8，晶胞中正负离子数各等于 10。具有
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CsCl型结构 的化合物有 RbCl、TlCl、CuCN等。 

③ 立方 ZnS型 

结构中负离子(S2-)采用面心立方密堆积的方式排列，阳离子(Zn2+) 填充在
半数的四面体空隙中，正负离子配位数都是 4，记做 4：4。晶胞中正负离子数也
各为 4。采用这种结构类型的 AB型化合物有 BeS、CuCl、CuBr、ZnO、CdS等。 

例题 8：能否说 NaCl是由 Na
＋
离子面心立方晶格和 Cl

－
离子面心立方晶格相

套而成？为什么？ 

解：可以说 NaCl是由 Na
＋
离子面心立方晶格和 Cl

－
离子面心立方晶格相套而

成。因为氯化钠结构是由两个面心立方子晶格沿体对角线位移 1/2 的长度嵌套

而成的复式格子。 

例题 9：在配位数为 6的 NaCl型晶胞中，半径较大的负离子呈面心立方密

堆积，较小的正离子位于负离子形成的八面体空隙中。若要保持正、负离子恰

好相互接触，半径比 r+/r-的最小值是多少？ 

解：如下图，在八面体孔隙中的正离子和 4个负离子位于同一平面上，负负

离子相互接触时，形成的孔隙最小。若正离子恰好嵌入其中，保持正离子与负离

子、负离子与负离子都能相互接触 

 

则离子半径满足以下关系： 

2(r+ + r−)2 = (2r−)2 (r+ + r−)2 = 2r−2
 

r+
r− = √2 − 1 = 0.414 

若半径比
r+
r−＜0.414，即正离子半径太小，正负离子不能接触，则结构不稳

定；若半径比在 0.414〜0. 732之间，正离子半径较大时，会将负离子撑开一些，

但仍然保持正负离子的相互接触，结构可以稳定存在；而随着正离子半径增大到
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一定程度至
r+
r−＞0.732，正离子周围就有较大的空隙，允许较多的负离子与其接

触，相应的负离子就会采取配位数较高的堆积方式，如 CsCl型。 

故若要保持正、负离子恰好相互接触，半径比 r+/r_的最小值是 0.414。 3. 分子晶体 

分子晶体是指分子内部存在较强的共价键，而分子之间通过分子间作用力而

规则排列所形成的晶体。 4. 共价晶体 

共价晶体是指原子之间通过共价键相结合而形成由“无限”多的原子规则排
列构成的晶体。可以将整个晶体看成一个巨大的分子。 

由于共价键作用强，有方向性和饱和性，因此共价晶体不再以密堆积为特征，

而具有配位数低、空间利用率低、密度小但硬度大、熔点高的特点。 

例题 10：金刚石是典型的共价晶体，其配位数为 4，空间利用率为 34%，
是已知硬度最大的晶体。 

解：√ 

例题 11：说明导致下列各组化合物间熔点差别的原因： 

（1） NaF（992℃），MgO（2800℃） 

（2） BeO（2530℃），MgO（2800℃），CaO（2570℃），SrO（2430℃），BaO
（1923℃） 

解：  

（1） NaF和 MgO都是 NaCl型晶体，其熔点高低与晶格能大小有关，而晶
格能与离子电价成正比，与正负离子间距离成反比。MgO中的正负离子半径
比 NaF中的正负离子半径小，电荷高，晶格能大，故 MgO的熔点高。 

（2）MgO、CaO、SrO、BaO 同属 NaCl 型离子晶体，它们的负离子相同，

电价相同；而由 Mg2+→Ba2+半径增大，晶格能减小，熔点依次降低。BeO 属 ZnS

型离子晶体，由于离子极化作用,BeO 中有共价成分，故熔点低于MgO。 
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（五）化学键键型和晶体构型的变异 

在实际晶体中，原子之间的成键往往不是单一键型，而存在一系列过渡性的

键型，其中离子键与共价键的混合键型比较常见。 

 1. 离子的极化现象 

①  离子的极化 

理想的离子键中，离子的电子云呈球形对称；而实际上，离子在周围异性电

荷电场的作用下电子云会发生变形。电子云偏离球形后分布在正负离子之间，使

键的共价成分增加。 

② 离子极化程度的衡量 

极化程度的大小可以从离子的极化能力和变形性(被极化能力，又称可极化
性)两个方面来考察。 

极化能力：指离子周围电场的强度，离子所带电荷量越高，半径越小，则极

化能力越强，通常正离子影响显著。 

离子的变形性：电子云发生变形的能力，取决于核电荷对外层电子吸引的紧

密程度。离子半径越大，负离子价数越髙，正离子价数越低，则变形性越大，且

负离子的变形性比正离子大得多，起主要作用。 2. 离子性计算 

对于双原子分子，可由实验数据求算键的离子性大小： 

键的离子性 = 偶极矩

离子电荷 ×键长 × 100% 

 Pauling给出计算化学键离子性的经验公式： 

键的离子性 =  1 − exp [−(χA − χB)2/4] 
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△ χ = 1.7，键的离子性为 48%，为共价键-离子键混合键型； △ χ＜1.7，共价性为主； △ χ＞1.7，离子性为主。 

化学键键型的变异会导致晶体构型的变异，进而导致物质性质的变异。 

例题 12：实验测得 KBr、KCl 的偶极矩分别为3.47 × 10−29C · m(10.41D)
和 3.43 × 10−29C · m(10.27D)，键长分别为 282 pm和 267 pm。用计算说明哪种
键的离子性强。 

解：离子性百分数 = (μ
实μ
计

) × 100% , μ计 = eR 

μ计 (KBr) = eR =  1. 60 × 10−19C × 2.82 × 10−10m= 4. 51 × 10−29C · m (13. 5 D) μ计 (KCl) = eR =  1. 60 × 10−19C × 2.67 × 10−10m = 4. 27 × 10−29C · m (12.8 D) 

KBr： 10.4113.5 × 100% =  77. 1% KCl：10.2712.8 × 100% =  80.2% 

计算结果说明，KCl比KBr具有更强的离子性。K 和 Cl 的电负性差值大于 K
和 Br的差，K-Cl化学键的离子性更强一些。 

例题 13：为什么 Ag＋的半径（115pm）虽比 Na＋的半径（102pm）大，但 Ag
＋
的极化能力却比 Na＋强？  

解：Ag＋的极化能力比 Na＋强的原因是除了半径和电荷数之外电子构型也是
影响离子极化能力的重要因素。与具有稀有气体 8电子结构的离子如 Na＋相比，
最外层含有 18电子的过渡金属离子 Ag＋具有更强的极化能力，这是因为 d电子
的填入使得离子有效电荷数增加。 

例题 14：说明导致 CaCl2（782℃）和 ZnCl2（215℃）熔点差别的原因 

解： Zn2+的极化能力远比 Ca2+强，ZnCl2有明显的共价性，故熔点较低。 
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第十四章 配位化合物 

（一）配位化合物及其组成 

配位化合物：一类由中心金属离子(或原子)及其配体形成的化合物。配合

物的中心体通常为过渡金属原子或离子，而配体则是可以提供孤对电子的分子

或离子。 

单齿配体：只有一个配位原子与中心原子相结合的配体。 

多齿配体：有两个或两个以上配位原子与中心原子相结合的配体。 

配合物可以分为内界和外界两个部分，中心离子(或原子)与配体共同形成

内界，而平衡配离子的电荷离子则称为外界。 

配位数：是指中心离子(或原子)接受电子对的数目。如果每个配体提供一

对电子，配位数即等于配位原子的数目。 

例题 1：配位数等于配位原子的数目。 

解：× 

（二）配位化合物的类型和命名 1. 配位化合物的类型 

配位化合物可以分为简单配合物和螯合物两类。前者每个配体只提供一个

配位原子给中心原子，如 Na3[AlF6]，而后者每个配体提供两个或两个以上配位

原子，如[Cu(en)]2+。常见的螯合配体有：乙二胺(en)、邻菲罗啉(o-phen)、乙

二胺四乙酸(EDTA)等。 2. 配位化合物的命名法 

对于含有多个配体的配合物，命名的原则是： 

(1) 无机配体列前，有机配体列后，如 
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Na[SbCl5(C6H5)]，五氯•苯基合锑（V）酸钠 

(2) 先阴离子，再中性，后阳离子，如 

[PtCl4(NH3)2]，四氯-二氨合铂（IV） 

(3) 同类配体，按照配位原子元素符号的英文字母顺序，如 

[CoCl2(NH3)2(H2O)2]Cl，一氯化二氯·二氨·二水合钴（III） 

(4) 若配位原子相同，按配体原子数，先少后多，如 

[PtNO2NH3NH2OH(py)]Cl，氯化硝基•氨•羟氨·吡啶合铂(II) 

(5) 若配位原子相同，配体中所含原子数目也相同，按配体中与配位原子相

邻原子的英文字母顺序，如 

[PtNH2NO2(NH3)2]，氨基•硝基·二氨合铂（II） 

例题 2：指岀下列配合物的中心离子及价数、配位体及配位数、配合离子的

电荷和配合物名称。 

（1）K2[PtCl6]  (2)K4[Fe(CN)6]  (3) [Ag(NH3)2]Cl  

解： 

(1) K2[PtCl6]的中心离子是 Pt
4+
，配位体为 Cl

-
，配位数为 6，配合离子电荷

数-2，名称为六氯合铂（IV）酸钾； 

(2) K4[Fe(CN)6]的中心离子是 Fe2+，配位体为 CN
-
，配位数为 6，配合离子电

荷数为-4，名称为六氰合铂（II）酸钾； 

(3) [Ag(NH3)2]Cl的中心离子是 Ag+，配位体为 NH3，配位数为 2，配合离子

电荷数为+1，名称为一氯化二氨合银（I）。 

（三）配合物的价键理论 

配合物价键理论认为：中心原子与配体之间的结合时，中心原子提供空轨

道，配体提供孤对电子，配位键是共价键。 1. 外轨型配合物 

凡配体孤对电子填入中心原子外层杂化轨道所形成的配合物均称为外轨型
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配合物。如[NiCl4]
-
 ：Ni

2+
具有充满 3d

8
电子构型，当 Cl

-
配位时，Ni

2+
中的 d轨

道不参与成键，而采用外层 sp3杂化轨道接受配体孤对电子，呈四面体形。 

外轨型配合物中配体电子填充在外层，内层 d电子会尽可能分占 d轨道，

它们的单电子多，顺磁矩大，故又称为高自旋配合物； 

 2. 内轨型配合物 

内轨型配合物：凡配体孤对电子填入中心离子内层杂化轨道所形成的配合

物均称为。如[Ni（NH3）4]2+
,当 NH3作配体时，Ni

2+
中的 d轨道参与成键，与外层 

的 s与 p轨道共同形成 dsp
2
杂化轨道，呈平面正方形。 

内轨型配合物，配体的电子对挤占中心原子内层轨道，促使 d电子尽可能

配对，单电子少，磁矩变小，甚至电子均成对而显抗磁性，故又称为低自旋配

合物。 

 

例题 3：用价键模型绘出轨道图，以表示中心离子的电子结构，其中(3)-(5)

是高自旋物质。 

（1）Ag(NH3)2+；（2）Cu(NH3)4 2
+
; （3） CoF63-

；（4） MnF64-
； 

（5）Mn(NH3) 62+ 

解： 
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（四）晶体场理论 1. 晶体场理论的要点 

（1）配合物中的中心原子和配体之间通过静电相互吸引作用相互结合。 

（2）在配体所形成的电场作用下，中心离子的 d轨道发生分裂，即晶体场

分裂。 

（3）配合物的几何结构不同，晶体场的分裂也不同。 2. 晶体场理论的应用 

（1） 高自旋与低自旋 

当晶体场分裂能（△）大于电子配对能（P）的时候，配合物形成低自旋配

合物；而当电子配对能大于晶体场分裂能时,形成高自旋配合物。 

（2）配合物的颜色 

第一过渡金属配合物的晶体场分裂能多处于可见光区，中心离子发生 d-d

跃迁，吸收可见光而显示出互补色，这是很多配合物显示颜色的原因。 

例题 4：现有物种（a）~（e），请指出其中哪些可能会显示颜色？  

（a）[CrCl2(H2O)4]
+
  

（b）Na3[Co(NO2)6] 

（c）[Al(C2O4)3]
3-
 

（d）K[Fe(en)(C2O4)Cl2] 

（e）K2[Zn(CN)4] 

解：分析中心离子的 d电子排布，若存在 d-d跃迁，有跃迁时吸收可见

光，物质会有颜色，故（a）（b）（d）有颜色。 
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第十五章 元素化学 

（一）s区元素 

s区元素包括周期表中 I A族的碱金属和 IIA族的碱土金属元素。 1. 元素规律 

s区元素规律： 

（1）由于这些金属原子半径大，金属键较弱，碱金属具有软、轻和熔点较

低的特点。 

（2）s区元素从上至下，原子半径、离子半径依次增大，电离能依次减

小。 

（3）s区元素除氢外均为活泼金属元素，能与活泼的非金属如 O2、F2和

Cl2等剧烈反应。该区元素与水反应生成氢氧化物，其中多数为强碱。 

（4）在 s区元素中，锂和铍具有特殊性，都有较小的原子半径、较大的单

质硬度和较高的熔点，单质和化合物的性质也与同族元素差别较大。 

例题 1：固态 SmH2、LaH2等能导电，而固态 EuH2、LaH3等不能导电，为什

么？ 

解：因为固态 EuH2、LaH3为离子型氢化物，所以不能导电；而固态 SmH2、

LaH2则为金属型氢化物，所以能导电。 

（二）p区元素 

周期表中 IIIA〜VIIA 族以及零族属于 p 区。p 区元素价电子构型的通式为

ns
2
np

1~6
，又常被分为两个部分，在 B、Si、As、Te左下划线，右上方为非金属区，

左下方为金属区。 
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1. p区元素的含氧酸 

① 命名 

常见价态为“正”，氧化态比“正”氧化态高为“高”，低为“亚”，再低

为“次”。例如,HC1O3为（正）氯酸，HC1O4为高氯酸，HC1O2为亚氯酸，HC1O为

次氯酸。 

② 酸性 

设含氧酸的通式为 MOm（OH）n代表非羟基氧的个数，m 表示羟基氧的个数。

N表示羟基氧越多，含氧酸的酸性越强。因为非羟基氧可以很好地分散 H
+
离去后

剩下的负电荷，稳定酸根离子。 

例如，氯的含氧酸的酸性顺序为 HC1O4>HC1O3>HC1O2>HC1O。 2. p区元素单质的结构 

P区元素单质具有丰富的结构形式，有双原子分子（如 O2）,环状分子（S8），

链形结（Se6）,四面体（P4）,层状结构（石墨），球体（C60）,三维网状（金刚石）

等等。 

例题 2：硫酸、硝酸、盐酸都是强酸，不论是稀的还是浓的都可用玻璃瓶保

存。为什么弱酸 HF却不能储在玻璃瓶中？NaOH溶液可储于玻璃瓶中，但不能用

玻璃塞，而必须用橡皮塞, 这又是为什么？ 

解：玻璃中主要成分 SiO2不与强酸反应，但与氢氟酸或氢氧化钠起反应： 𝑆𝑖𝑂2 + 6𝐻𝐹 → 𝐻2𝑆𝑖𝐹6  + 2𝐻2𝑂 𝑆𝑖𝑂2 + 2𝑁𝑎𝑂𝐻 → 𝑁𝑎2𝑆𝑖𝑂 3 +  𝐻2𝑂 

氢氟酸会腐蚀玻璃，所以不能用玻璃瓶储放氢氟酸。装有 NaOH溶液的玻

璃瓶，如果也用玻璃塞的话，由于 NaOH对玻璃也有腐蚀作用，会使瓶塞和瓶

口粘连而打不开，所以必须改用橡皮塞。 

例题 3：固体 BeCl2被称为“缺电子化合物”，其中的 Be釆用四配位方式与

氯结合，试推测 BeCl2中 Be-Cl的连接方式。气态 AlCl3中存在的是二聚体

Al2Cl6，写出其结构简式。 
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解： 

 

（三）d区元素 

d区元素包括 IB~VIIB族和 VIII族，全部都是金属元素。它们位于 s区和

p区之间，因此被称为过渡元素。IB和 IIB两族元素也常被单列为 ds区。 

d区元素化合物具有丰富的颜色，这主要来自过渡元素的 d-d跃迁。由于过 

渡元素离子的核外有较多能量相近的空轨道，可以形成多种杂化轨道形式，容易

接受配位电子对，因此具有丰富的配位化学现象和反应。 

例题 4：f-f跃迁导致 d区元素化合物具有丰富的颜色。 

解：× 

（四）f区元素 

f区元素由镧系元素和锕系元素组成，共有 30种元素，位于周期表的下方，

多数具有 f电子。其中，镧系 15种元素以及 IIIB族的钪（Sc）、钇（Y）共计 17

种元素又被称为“稀土元素”。  

镧系元素离子的颜色非常丰富。这主要来自于 f轨道分裂，即 f-f跃迁。镧

系元素具有镧系收缩现象。由于镧系元素的电子几乎是依次填入内层的 4f轨道，

而 f轨道对外层电子的屏蔽效应显著，因此导致镧系元素的原子半径随原子序数

增加而缓慢下降，单质和化合物性质也非常相似。 

锕系元素都是放射性元素。它们的变化涉及原子核内中子和质子的重新组合。 

例题 5：镧系收缩的结果是使得镧系元素的单质和化合物性质相似。 

解：√ 
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（五）元素在自然界的丰度 

元素的丰度表示元素在自然界存在的多少，可以用质量分数或原子分数来

表示，前者称质量克拉克,后者叫原子克拉克。 

在地壳中，（质量）丰度最高的 8种元素（由高到低）依次为 

O, Si, Al, Fe, Ca, Na, Mg, K 

在大气中，（体积或原子）丰度最高的 6种元素（由高到低）依次为 

N, O, Ar, C, Ne, He 

例题 6：地壳中丰度最高的金属元素是 Al。 

解：√ 
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第十六章 化学与社会发展 

（一）能源的综合利用 

能源即提供能量的自然资源。 

可再生能源，即清洁能源的开发与应用是从根本上解决能源危机的出路。 1. 煤及其综合利用 

煤是一种固体燃料，其化学简式为 C135H96O9NS。 

①  煤的气化 

煤的气化是控制适当条件，让煤与气化剂(如空气、氧气、水蒸气等)作用

而使之最大限度地转化为煤气的过程。煤气的有效成分主要有 H2、CO、CH4等。 

②  煤的液化 

煤的液化又称“人造石油”，要将煤转变为液体燃料，必须调整煤中的氢碳

比，即要对煤进行加氢，促使其液化。 

③  煤的焦化 

煤的焦化也就是煤的干馏，俗称“炼焦”。煤在隔绝空气加热时，煤的结构

随温度的提高而发生一系列的物理和化学变化，生成气态（煤气）、液态（焦油）

和固态（半焦和焦炭）等一系列产物。煤的热解主要可以看做裂解和聚合两类反

应。 2. 石油与石油化工 

石油加工主要分为分馏、裂化、重整、精制等。 

分馏是根据石油中多种烃类混合物沸点的差异，分离出不同沸点的馏分。 

裂化是为了获得更多的汽油，可分为热裂化法（让长链的烃分子在加压隔绝

空气加热，分子吸收热量，键被拉伸、活化，以至于断裂变成较小的分子）和催

化裂化法（在催化剂存在下进行的热裂化过程） 



 

 

 

                                       

关注【期末帮】公众号，助力大学不挂科！ 

 

催化重整是为了再塑分子结构，指在一定催化剂作用下，使烃类分子重新排

列而形成新的分子结构的方法。 

加氢精制是为了提高油品质量，是指各种油品在氢气中处理以进行质量改进

的方法。 

（二）功能材料 

材料的纯度改进对其性能会造成影响，材料的结构会决定其性能，如钢铁

既涉及组成，又有相结构的转变； 

铁是第一金属，是用量最大的工程材料。 

铝是地球上储量最多的金属元素。 

钛是亲生物金属，常应用于生物医药领域，作为“人造骨骼”。 

“没有可测得的电阻”的性能称为超导电性。 

物质中的电子均已成对，则显示反磁性，指物质在外磁场作用下均产生与

外磁场方向相反的磁效应。若物质中存在未成对电子，则显示出除反磁性以外

的磁效应：其中，若不同原子上的未成对电子去向随机分布，物质具有顺磁

性；若不同原子上的未成对电子取向平行，物质具有很大的总磁矩而呈现铁磁

性。 

例题 1：材料的磁性由其电子构型和晶体结构共同决定。 

解：√ 

例题 2：超导往往与钙钛矿及其相关结构关联。 

解：√ 

例题 3：光导纤维的制备核心是控制石英玻璃的纯度。 

解：√ 

 

 


