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前　　言

《无机化学》（第一版）自１９９７年出版以来，承蒙各有关院校
教师的大力支持，作为化学化工类主要参考教材使用，值此第二版
出版之际，编者表示衷心的感谢。根据使用者反馈的信息和编者几
十年的编写体会，在编写第二版时，仍保留了初版的系统和基本格
局，结合大化工类高职高专的教学特点，对内容及其深广度做了适
当的调整，对化学中新的知识增长点和信息的采集采用为无机化学
所用的原则进行了扩充。第二版与初版比较，改动较大的内容
如下。

① 书中标有 “”的部分是供选用内容。这部分内容主要是
为扩大学生的视野、增加新的知识信息，以培养学生的创新精神。

② 加强了化学中常用物理量和单位的内容，删去了与中学重
复的物质的聚集状态的内容。

③ 增加的新内容：与元素性质有关的钛和铂系元素的内容；
与新能源有关的化学能源；与环境保护有关的超临界ＣＯ２、超临
界水、纳米ＴｉＯ２、绿色化学。
本书的编写得到了华南理工大学化学科学学院无机化学教研室

同仁的支持。湖南化工职业技术学院林俊杰等对第二版的编写提出
了宝贵意见。在此谨向他们致以诚挚的谢意。
此外，本书在编写过程中也参考了部分院校的教材和公开出版

的书刊中的有关内容，在此对有关的作者表示衷心的感谢。
限于编者的水平，难免有错误和不妥之处，敬请同行和读者批

评指正。

编　者
２００５年５月



第一版前言

本书是根据 《高等学校工程专科无机化学课程教学基本要求》
编写的。编写时我们努力做到如下几点。
１以１９９１年修订的全日制中学高中化学教学大纲为起点，内
容上避免与中学化学重复。
２认真贯彻使用 《中华人民共和国法定计量单位》规定的符
号和单位。
３注意理论与实际相结合，努力反映本课程的工程专科特点。
４在确保教学基本要求基础上，内容做到少而精，加大新知
识新技术的信息量，反映近代无机化学在材料、能源、环保、生
命、化工和冶金等方面的应用。
５考虑到２０世纪９０年代出版的一些国内外无机化学教材已
采用１９８８年ＩＵＰＡＣ建议的新的元素周期表，编者认为这是元素
周期表的新发展。因此，本书也采用了这种新式元素周期表的体
系，但为兼顾国内现行使用的元素周期表，在新的分族号上，用括
号注明原族号。例如第１１族，用第１１ （ⅠＢ）族表示。括号内的罗
马数字即为现行周期表的族号。
６介绍了几位在近代化学有卓越贡献的科学家、诺贝尔化学
奖获得者。他们的共同之点是年轻时就勤奋好学，努力求索，３０
岁左右就发表成名之作。
全书包括化学原理和元素化学两大部分，共十七章。元素化学

是无机化学的主要内容，本书按周期表的分区，依ｓ区、ｐ区、ｄ
区和ｆ区的顺序编排内容。内容的取舍反映了工程高职高专的特
色，以点带面。有关新的知识信息及应用大多渗透到其中。
本书的编写得到化学工业出版社和华南理工大学化工学院有关

领导的支持和帮助；华南理工大学无机化学教研室同仁提供了不少
素材；中山大学蔡少华教授仔细审阅了全书，并提出了许多宝贵的



修改意见，为本书的质量提高作出了贡献；化工出版社梁虹为责任
编辑，为本书的润色、加工作出了努力，在此谨向他们表示深切的
谢意。
此外，本书编写过程中，曾参考了兄弟院校的教材，在此也深

表谢意。
本书的绪言，第１、２、７、８、９、１１、１２、１７章由古国榜编

写，第３、４、５、６、１０、１３、１４、１５和１６章由谷云骊编写。全书
由古国榜统稿。
限于编者水平，难免有误和不妥之处，敬请同行和读者批评

指正。

编　者
１９９７年９月



书书书

本书常用的符号意义和单位

符　号 意　　义 单　　位

ｐ 压力 Ｐａ

Ｖ 体积 ｍ３，Ｌ

ｎＢ 物质Ｂ的物质的量 ｍｏｌ

Ｒ 摩尔气体常数 本书取８．３１４Ｐａ·ｍ３·Ｋ－１·ｍｏｌ－１

８．３１４×１０３Ｐａ·Ｌ·Ｋ－１·ｍｏｌ－１

Ｔ 热力学温度 Ｋ

Ｍ 摩尔质量 ｇ·ｍｏｌ－１

ｐＢ 物质Ｂ气体在混合气中的分压 Ｐａ

ｐ总 系统的总压力 Ｐａ
无量纲

φＢ 物质Ｂ的体积分数 无量纲

ｗＢ 物质Ｂ的质量分数 无量纲

ＶＢ 混合气体中气体Ｂ的分体积 Ｌ

Ｖ总 混合气体总体积 Ｌ

ｍＢ 物质Ｂ的质量 ｇ，ｋｇ

ｘＢ 物质Ｂ的摩尔分数 无量纲

ｒＢ 溶质Ｂ与溶剂的摩尔比 无量纲

ｂＢ 物质Ｂ的质量摩尔浓度 ｍｏｌ·ｋｇ－１

ｃＢ 物质Ｂ的物质的量浓度 ｍｏｌ·Ｌ－１

ｍ 溶质标准质量摩尔浓度 １ｍｏｌ·ｋｇ－１

ｃ 溶质标准浓度 １ｍｏｌ·Ｌ－１

Ａｒ 元素的相对原子质量 无量纲

Ｍｒ 物质的相对分子质量 无量纲

ｐ 气体标准压力

ξ 反应进度 ｍｏｌ
Ｑ 反应热 ｋＪ·ｍｏｌ－１

ＱＶ 恒容反应热 ｋＪ·ｍｏｌ－１

Ｑｐ 恒压反应热 ｋＪ·ｍｏｌ－１



２　　　　 无机化学

续表

符　号 意　　义 单　　位

ΔｒＨ
ｍ 标准摩尔反应焓变 ｋＪ·ｍｏｌ－１

ΔｆＨ
ｍ 标准摩尔物质生成焓 ｋＪ·ｍｏｌ－１

ξ
· 反应速率 ｍｏｌ·ｔ－１

ｖ 恒容反应速率 ｍｏｌ·Ｌ－１·ｔ－１

ｔ 时间 ｓ，ｍｉｎ，ｈ
νＢ 物质Ｂ的化学计量系数

Ｅａ 活化能 ｋＪ·ｍｏｌ－１

ｋ 反应速率常数 视反应速率表达式而定

Ａ 指前因子或频率因子

Ｋ 实验平衡常数或经验平衡常数 视其表达式而定

Ｋｃ 浓度平衡常数 视其表达式而定

Ｋｐ 压力平衡常数 视其表达式而定

Ｋ （热力学）平衡常数或标准平衡常数 无量纲

［Ｂ］ 物质Ｂ的相对浓度［Ｂ］＝ｃＢ／ｃ 无量纲

［ｐＢ］ 气体Ｂ的相对分压［ｐＢ］＝ｐＢ／ｐ 无量纲

Ｑｃ 反应浓度商 视其表达式而定

Ｑｐ 反应压力商 视其表达式而定

Ｋｗ 水的离子积 无量纲

ｐＨ ｐＨ＝－ｌｇ［Ｈ＋］ 无量纲

ｐＯＨ ｐＯＨ＝－ｌｇ［ＯＨ－］ 无量纲

Ｋａ 酸的解离（平衡）常数 无量纲

Ｋｂ 碱的解离（平衡）常数 无量纲

α 解离度 无量纲

Ｋｈ 水解（平衡）常数 无量纲

ｈ 水解度 无量纲

Ｋｓｐ 溶度积（常数） 无量纲

Ｑｉ 离子积 无量纲

Ｅ 能量 Ｊ，ｅＶ

ν 频率 ｓ－１

ｈ 普朗克常数６．６２６×１０－３４Ｊ·ｓ
ｒ 原子（离子）半径 ｐｍ
ａ０ 波尔半径 ｐｍ
λ 波长

Ｐ 动量

φ 波函数

ｎ 主量子数

ｌ 角量子数



本书常用的符号意义和单位 ３　　　　

续表

符　号 意　　义 单　　位

ｍ 磁量子数

ｍｓ 自旋量子数

Ｚ 有效核电荷

Ｉ 电离能 ｋＪ·ｍｏｌ－１

ＥＡ 电子亲和能 ｋＪ·ｍｏｌ－１

ｌ 键长 ｐｍ
ＥＢ 键能 ｋＪ·ｍｏｌ－１

θ 键角

μ 偶极矩 １０－３０Ｃ·ｍ
ｑ 电荷

ΔｓＨ
ｍ 标准摩尔物质升华焓 ｋＪ·ｍｏｌ－１

Ｕ 晶格能 ｋＪ·ｍｏｌ－１

Ｅ 电池电动势 Ｖ
Ｅ 标准电极电势 Ｖ
ＥＡ 酸性介质标准电极电势 Ｖ
ＥＢ 碱性介质标准电极电势 Ｖ



绪　　论

世界是物质的，物质是运动的。时间和空间是物质存在的形式。
哪里有时间、空间，哪里便有物质。从以光年为单位计算大小的庞大
星系到地球上的宏观物体，再到肉眼看不到的分子、原子、离子、电
子等，都以其不同的运动形式存在着。人类本身也是物质运动、演化
的产物。在生存与发展的过程中，人类不断地认识自然界，建立和发
展了自然科学。各门科学在不同的物质层次、不同的范围内研究物质
和物质的运动。化学的研究对象就是化学物质和化学运动，也就是针
对一百多种元素以及由它们组成的几百万种化合物，从宏观上描述这
些化学物质的性质，总结化学反应的规律；从微观上探讨与之相对应
的物质结构和反应机理。化学主要是集中在原子、分子这一物质层
次，围绕原子结合成分子、原子与原子的分分合合的过程进行研究，
并由此拓展其研究范围。由于组成宏观物体并决定宏观物体的表观性
能的基本单位是分子，因此，化学是其他许多学科的基础。例如，生
物学中研究遗传与变异，首先要了解基因的分子结构及其变化规律；
材料科学中，材料的力学性能决定于组成材料的分子结构和分子间的
结构。２０世纪７０年代以来，在人类所面临的能源、粮食、环境、人
口与资源的五大问题中，诸如天然能源的有效利用、新能源的开发、
环境保护、肥料、农药、人口的控制与资源的合理开采与利用，都离
不开化学这门学科。材料、能源、信息是现代文明社会的三大支柱，
而材料又是能源和信息工业技术的物质基础。例如，信息工程中的信
息采集、处理和执行等都需要各种功能材料，而功能材料的获得又需
依靠化学提供原材料。可以肯定，现代工程技术所面临的课题，需要
的化学知识将会越来越广泛。
化学在其发展过程中逐步形成了许多分支学科，如无机化学、有

机化学、分析化学、物理化学、结构化学等，这些都属于纯粹的化
学。随着化学在不同领域中的应用，又产生了许多应用化学，如制革
化学、酿造化学、陶瓷化学、材料化学等。碳氢化合物及其衍生物称



绪　　论 ５　　　　

为有机 （化合）物。除有机物以外的所有物质 （也包括所有元素）统
称为无机物。无机化学的内容，主要是研究无机物的组成、结构、性
质、制备、应用以及其变化的基本原理。由于现代科学技术的进步和
工农业生产的发展，目前无机化学又被细分成许多分支，例如，普通
元素化学、稀有元素化学、稀土元素化学、配位化学、金属间化合物
化学、无机高分子化学、无机合成化学、同位素化学等。同时与其他
学科的相互渗透，产生了不少新的边缘学科，例如，无机生物化学、
无机材料化学、无机物理化学、金属有机化学、金属酶化学等。本门
课程的任务，就是介绍无机化学的基本知识、基本理论和基本技能，
为进一步学习无机化学和其他化学分支学科打下基础。



１　化学反应中质量和热量计量关系
本章首先简述化学中常用来计量的物理量，以巩固高中化学中

的有关概念，在此基础上引入化学计量系数、反应进度，以阐明化
学反应中的质量关系，在中学化学和大学化学之间起到承上启下的
作用。本章重点要求是会应用物质的量概念进行有关的计算、热化
学反应方程式的写法和从物质的标准摩尔生成焓计算标准摩尔反应

焓变。
化学反应中经常要发生质量和热量的变化，如何计算这种变化

呢？这就关系到计量的物理量和单位的问题。

１１　计量单位和术语

１１１　元素的相对原子质量和相对分子质量
１９８４年２月２７日国务院发布 《国务院关于在我国统一实行法
定计量单位的命令》以来，书刊均采取法定计量单位名称。
元素的相对原子质量　自然界中各种元素都存在一定比例的同

位素?。例如，氢在自然界中 １１Ｈ和 ２１Ｈ的比例为６７００∶１。因此，
元素的相对原子质量 （Ａｒ）定义为元素的平均原子质量与核素１２Ｃ
原子质量的１／１２之比。例如，氯原子的相对原子质量Ａｒ（Ｃｌ）＝
３５４５３。
物质的相对分子质量 （Ｍｒ）　定义为物质的分子或特定单元的平

均质量与核素１２Ｃ原子质量的１／１２之比。例如，氯分子的相对分子
质量Ｍｒ（Ｃｌ２）＝Ａｒ（Ｃｌ）×２＝３５４５３×２＝７０９０６；Ｍｒ（ＣｌＯ）＝Ａｒ（Ｃｌ）＋

? 质子数相同而中子数不同的原子，在周期表中占同一位置，称为同位素。同位
素的表示方法为，元素符号的左上角表示质量数，左下角表示质子数，即核电荷数。质
量数减去质子数即为中子数。



１　化学反应中质量和热量计量关系 ７　　　　

Ａｒ（Ｏ）＝３５４５３＋１５９９９＝５１４５２。
１１２　物质的量及其单位
在物理学中，常用质量来描述物质量的多少。在化学中，由于

参加化学反应的各物种的分子 （或特定粒子）之间存在一定的简单
比例关系。例如：

２Ｈ２＋Ｏ ２ ２Ｈ２Ｏ
上述反应式中，２个 Ｈ２ 分子与１个 Ｏ２ 分子结合成２个 Ｈ２Ｏ分
子，它们之间在分子数量上存在２∶１∶２的关系。因此化学中引用
数量来表示物质的量的概念。化学中的物质的量的单位采用摩尔
（ｍｏｌ）。
摩尔是一系统的物质的量所包含的基本单元数与００１２ｋｇ （即

１２ｇ）１２Ｃ的原子数目相等。在使用摩尔时，基本单元应予指明，
可以是原子、分子、离子、电子及其他粒子，或是这些粒子的特定
组合。经实验准确测定，１２ｇ１２Ｃ所含的１２Ｃ原子数目就是阿伏加
德罗 （Ａｖｏｇａｄｒｏ）常数ＮＡ，因此，如果某物质系统中所含的基本
单元的数目为ＮＡ 时，即称为某物质１摩尔。又根据相对原子质量
或相对分子质量的概念，可以引申出摩尔质量Ｍ 的概念。例如：
１ｍｏｌ１２Ｃ表示有ＮＡ 个１２Ｃ原子，其质量为１２ｇ，则摩尔质量

Ｍ（１２Ｃ）＝１２ｇ·ｍｏｌ－１。
１ｍｏｌＨ２ 表示有 ＮＡ 个 Ｈ２ 分子，Ｈ２ 的相对分子质量为

２０１６，其质量为２０１６ｇ，则摩尔质量Ｍ（Ｈ２）＝２０１６ｇ·ｍｏｌ－１。

１ｍｏｌ１２Ｈ２
表示有ＮＡ 个１２Ｈ２

基本单元，１
２Ｈ２
的相对分子质

量为１００８，则摩尔质量Ｍ １
２Ｈ（ ）２ ＝１００８ｇ·ｍｏｌ－１。

由此可知，某物质的摩尔质量在数值上等于其基本单元的相对
分子质量。
某物质Ｂ的物质的量ｎＢ 可定义为Ｂ的质量ｍＢ 除以摩尔质量

ＭＢ，即

ｎＢ＝
ｍＢ
ＭＢ

（１１）

【例１１】Ｈ２ＳＯ４ 的相对分子质量为９８０。１００ｇ硫酸，以
Ｈ２ＳＯ４表示时的物质的量为：
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ｎ（Ｈ２ＳＯ４）＝ １０．０ｇ
９８．０ｇ·ｍｏｌ－１

＝０．１０２ｍｏｌ

如果特定的基本单元为１
２Ｈ２ＳＯ４

，则其物质的量

ｎ＝ １
２Ｈ２ＳＯ（ ）４ ＝ １０．０ｇ

４９．０ｇ·ｍｏｌ－１
＝０．２０４ｍｏｌ

由此可知，同样质量的一种物质，以不同的基本单元表示物质
的量时其数值是不同的，所以物质的量必须注明其基本单元，才有
真实含义。
当具体指明了物质Ｂ的基本单元后，为书写方便常在量的名称

后用括号 （Ｂ）注明。

１１３　物质的量浓度
某物质Ｂ的物质的量浓度ｃＢ化学上也可简称为物质Ｂ的浓度，

它被定义为物质Ｂ的物质的量ｎＢ除以混合物的体积Ｖ，即

ｃＢ＝
ｎＢ
Ｖ

（１２）

其单位为ｍｏｌ·ｍ－３或ｍｏｌ·Ｌ－１。
【例１２】９８０ｇＨ２ＳＯ４ 溶解在水中成１Ｌ溶液时，其浓度为

多少？

解

ｎ（Ｈ２ＳＯ４）＝ ９８．０ｇ
９８．０ｇ·ｍｏｌ－１

＝１．００ｍｏｌ

则 ｃ（Ｈ２ＳＯ４）＝
ｎ（Ｈ２ＳＯ４）
１．０Ｌ ＝１．００ｍｏｌ１．００Ｌ ＝１．００ｍｏｌ

·Ｌ－１

１１４　质量摩尔浓度
物质Ｂ的质量摩尔浓度ｂＢ，被定义为溶液中溶质Ｂ的物质的

量ｎＢ除以溶剂的质量ｍ。即

ｂＢ＝
ｎＢ
ｍ

（１３）

其单位为ｍｏｌ／ｋｇ。
【例１３】１ｍｏｌＨ２ＳＯ４ 溶解在０５ｋｇ水中，则 Ｈ２ＳＯ４ 的质量

摩尔浓度为：

ｂ（Ｈ２ＳＯ４）＝
ｎ（Ｈ２ＳＯ４）
ｍ（Ｈ２Ｏ）

＝１ｍｏｌ０．５ｋｇ＝２ｍｏｌ
·ｋｇ－１
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１１５　摩尔分数和摩尔比
物质Ｂ的摩尔分数ｘＢ是指物质Ｂ的物质的量与混合物的物质

的量之比。例如，某一系统含有１ｍｏｌＮ２和３ｍｏｌＨ２，则有

Ｎ２的摩尔分数　 ｘ（Ｎ２）＝ １ｍｏｌ
（１＋３）ｍｏｌ＝０．２５

Ｈ２的摩尔分数　 ｘ（Ｈ２）＝ ３ｍｏｌ
（１＋３）ｍｏｌ＝０．７５

溶质Ｂ的摩尔比ｒＢ是指溶质Ｂ的物质的量与溶剂的物质的量

之比。例如，１ｍｏｌ １２Ｈ２ＳＯ（ ）４ 溶于５００ｍｏｌＨ２Ｏ中则有
１
２Ｈ２ＳＯ（ ）４ 的摩尔比　　ｒ １

２Ｈ２ＳＯ（ ）４ ＝ １ｍｏｌ５００ｍｏｌ＝
１
５００

１１６　质量分数
物质Ｂ的质量分数ｗＢ 是指物质Ｂ的质量与混合物的质量之

比。例如，５ｇＮａＣｌ溶于９５ｇＨ２Ｏ中而成的混合物，则有

ＮａＣｌ的质量分数　 ｗ（ＮａＣｌ）＝ ５ｇ
（５＋９５）ｇ＝０．０５

１１７　体积分数
物质Ｂ的体积分数φＢ是指纯物质Ｂ与混合物在相同温度和压

力下的体积比。工业上常用各组分气体的体积分数表示混合气体的
组成。例如，某一煤气贮罐中各组分气体的体积分数为φ（ＣＯ）＝
０６００，φ（Ｈ２）＝０１００，其余气体的体积分数为０３００。
根据ｐＶ＝ｎＲＴ理想气体状态方程式，在同温同压下，气体的物

质的量与其体积成正比，可以导出混合物气体中组分气体Ｂ的体积
分数等于其摩尔分数，即

φＢ＝ｘＢ　或　
ＶＢ
Ｖ总＝

ｎＢ
ｎ总

（１４）

１２　化学反应中物质的量关系

１２１　应用化学方程式的计算
化学反应中物质的量关系，可以根据已配平的化学方程式进行

计算。例如，硫酸与氢氧化钠中和生成硫酸钠和水的反应，可用下
列化学方程式表示：
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Ｈ２ＳＯ４ ＋２ＮａＯＨ Ｎａ２ＳＯ４＋２Ｈ２Ｏ

由此可知，１分子Ｈ２ＳＯ４与２分子ＮａＯＨ反应生成１分子Ｎａ２ＳＯ４
和２分子 Ｈ２Ｏ。亦即各物质的量关系为：１ｍｏｌＨ２ＳＯ４ 与２ｍｏｌ
ＮａＯＨ反应生成１ｍｏｌＮａ２ＳＯ４和２ｍｏｌＨ２Ｏ。

【例１４】现欲制备１００ｋｇＮａ２ＳＯ４，问理论上需要多少 Ｈ２ＳＯ４
和ＮａＯＨ？
解　已知各物质的摩尔质量：Ｍ（Ｎａ２ＳＯ４）＝１４２ｇ·ｍｏｌ－１，

Ｍ（Ｈ２ＳＯ４）＝９８ｇ·ｍｏｌ－１，Ｍ（ＮａＯＨ）＝４０ｇ·ｍｏｌ－１。依题先把
１００ｋｇＮａ２ＳＯ４的质量转算成物质的量为：

ｎ（Ｎａ２ＳＯ４）＝
ｍ（Ｎａ２ＳＯ４）
Ｍ（Ｎａ２ＳＯ４）＝

１００×１０３ｇ
１４２ｇ·ｍｏｌ－１

＝０．７０４×１０３ｍｏｌ

根据反应式，则理论上需ｎ（Ｈ２ＳＯ４）为０７０４×１０３ｍｏｌ，即需
Ｈ２ＳＯ４的质量：

ｍ（Ｈ２ＳＯ４）＝ｎ（Ｈ２ＳＯ４）Ｍ（Ｈ２ＳＯ４）＝０７０４×１０３ｍｏｌ×９８ｇ·ｍｏｌ－１

＝６９×１０３ｇ＝６９ｋｇ
理论上需ｎ（ＮａＯＨ）为２×０７０４×１０３ｍｏｌ＝１４０８×１０３ｍｏｌ，即需
ＮａＯＨ的质量：

ｍ（ＮａＯＨ）＝ｎ（ＮａＯＨ）Ｍ（ＮａＯＨ）＝１４０８×１０３ｍｏｌ×４０ｇ·ｍｏｌ－１

＝５６３２×１０３ｇ＝５６３２ｋｇ
如果从原料出发，经过多步反应才能得到产品时，也可以从产

品的化学式推算出所需的原料量。
【例１５】某硫酸厂以黄铁矿 （ＦｅＳ２）为原料生产 Ｈ２ＳＯ４，现

需生产１万吨９８％Ｈ２ＳＯ４，问需含４０％Ｓ的黄铁矿多少吨？
解　从Ｈ２ＳＯ４与Ｓ的化学式可知，理论上ｎ（Ｈ２ＳＯ４）∶ｎ（Ｓ）＝

１∶１，现生产１万吨９８％Ｈ２ＳＯ４，即含纯 Ｈ２ＳＯ４为０９８万吨。

ｎ（Ｈ２ＳＯ４）＝
ｍ（Ｈ２ＳＯ４）
Ｍ（Ｈ２ＳＯ４）＝

０．９８×１０４×１０６ｇ
９８ｇ·ｍｏｌ－１

＝１×１０８ｍｏｌ

因为 ｎ（Ｈ２ＳＯ４）＝ｎ（Ｓ）

即需

ｎ（Ｓ）＝１×１０８ｍｏｌ
需Ｓ的质量ｍ（Ｓ）＝ｎ（Ｓ）Ｍ（Ｓ）＝１×１０８ｍｏｌ×３２ｇ·ｍｏｌ－１＝３２×１０９ｇ＝
３２×１０３ｔ
已知ＦｅＳ２含４０％Ｓ，则生产１万吨９８％Ｈ２ＳＯ４所需原料ＦｅＳ２
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ｍ（ＦｅＳ２）＝３．２×１０
３ｔ

０．４０ ＝８．０×１０３ｔ

由以上计算可知，应用化学反应中物质的量关系，可以简化化学中
的有关计算。

１２２　化学计量系数
在研究化学反应的过程，常需要了解物质的量的变化情况。例

如，在合成氨反应中
Ｎ２＋３Ｈ ２ ２ＮＨ３ （１５）

如果 Ｎ２ 消耗了 ０１ｍｏｌ，Ｈ２ 就消耗 ０３ｍｏｌ，而 ＮＨ３ 则增加

０２ｍｏｌ。反应式中，分子式前面的系数称为化学计量系数，对反
应物来讲是量的减少，取负值；对生成物来讲则是量的增加，取正
值。因而在表示反应过程中量的变化时，用不同的物质来表示时将
有不同的值。
１２３　反应进度
国际纯粹与应用化学联合会 （ＩＵＰＡＣ）推荐使用比利时化学

家唐德 （ＴｄｅＤｏｎｄｅｒ）提出的 “反应进度”这一概念。
对于反应：

Ｎ２＋３Ｈ ２ ２ＮＨ３
可做如下变换：

０＝２ＮＨ３＋（－Ｎ２）＋（－３Ｈ２）

一般的化学反应均可进行这一变换，得到反应通式：

０＝∑
Ｂ
νＢＢ （１６）

式中，Ｂ表示参与反应的反应物和生成物；νＢ 为其计量系数，
对反应物取负值，生成物取正值；∑

Ｂ
表示各项相加。

反应进度的符号是ξ （读音：克赛），其定义为：对于某一反

应０＝∑
Ｂ
νＢＢ，当物质的量从开始的ｎＢ（０）变为ｎＢ（ξ）时：

ξ＝
ｎＢ（ξ）－ｎＢ（０）

νＢ
＝
ΔｎＢ
νＢ

（１７）

由于νＢ是一个纯数，所以ξ的量纲是ｍｏｌ。
由于反应进度ξ是将反应中某物质的变化量除以其计量系数，

这样就消除了因计量系数不同而引起的差异。因此，用不同物质的
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变化计算出的反应进度都是一样的。例如，反应式 （１５）中，消
耗了０１ｍｏｌＮ２和０３ｍｏｌＨ２，生成了０２ｍｏｌＮＨ３，其反应进度
用Ｎ２、Ｈ２、ＮＨ３表示都是一样的值：

ξ＝
Δｎ（Ｎ２）
ν（Ｎ２）＝

－０．１ｍｏｌ
－１ ＝０．１ｍｏｌ

ξ＝
Δｎ（Ｈ２）
ν（Ｈ２）＝

－０．３ｍｏｌ
－３ ＝０．１ｍｏｌ

ξ＝
Δｎ（ＮＨ３）
ν（ＮＨ３）＝

０．２ｍｏｌ
２ ＝０．１ｍｏｌ

因此，反应中只要测量出某一物质的量变化，就可以计算出该反应
的进度。
值得注意的是，ξ的数值与反应方程式的写法有关，在上例

中，如果合成氨的方程式写成：
１
２Ｎ２＋

３
２Ｈ ２ ＮＨ３

即 ０＝ＮＨ３＋ －（ ）１２ Ｎ２＋ －（ ）３２ Ｈ２

则 ν（Ｎ２）＝－１２
，ν（Ｈ２）＝－３２

，ν（ＮＨ３）＝１

反应进度为：

ξ＝
－０．１ｍｏｌ

－１２

＝－０．３ｍｏｌ

－３２

＝０．２ｍｏｌ１ ＝０．２ｍｏｌ

所以反应进度的数值必须对应于某一具体的反应式才有意义。
利用反应进度可以进行化学方程式有关的计算。
【例１６】５０ｍＬ、ｃ（Ｈ２ＳＯ４）＝０．２０ｍｏｌ·Ｌ－１恰能与４０ｍＬ

ＮａＯＨ溶液完全中和，试求ＮａＯＨ溶液的浓度？
解　依题意，已知ｃ（Ｈ２ＳＯ４）＝０．２０ｍｏｌ·Ｌ－１，Ｖ（Ｈ２ＳＯ４）＝

５０ｍＬ＝０．０５０Ｌ，Ｖ（ＮａＯＨ）＝４０ｍＬ＝０．０４０Ｌ，求ｃ（ＮａＯＨ）＝？
设反应方程式为：

Ｈ２ＳＯ４ ＋２ＮａＯＨ Ｎａ２ＳＯ４＋２Ｈ２Ｏ

则有 Δｎ（Ｈ２ＳＯ４）
ν（Ｈ２ＳＯ４）

＝Δｎ
（ＮａＯＨ）

ν（ＮａＯＨ）

上式中

Δｎ（Ｈ２ＳＯ４）＝０－ｃ（Ｈ２ＳＯ４）Ｖ（Ｈ２ＳＯ４）＝－ｃ（Ｈ２ＳＯ４）Ｖ（Ｈ２ＳＯ４）
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Δｎ（ＮａＯＨ）＝０－ｃ（ＮａＯＨ）Ｖ（ＮａＯＨ）＝－ｃ（ＮａＯＨ）Ｖ（ＮａＯＨ）

ν（Ｈ２ＳＯ４）＝－１　　ν（ＮａＯＨ）＝－２
代入上式得

－ｃ（Ｈ２ＳＯ４）Ｖ（Ｈ２ＳＯ４）
ν（Ｈ２ＳＯ４） ＝－ｃ

（ＮａＯＨ）Ｖ（ＮａＯＨ）
ν（ＮａＯＨ）

－０．２０ｍｏｌ·Ｌ－１×０．０５０Ｌ
－１ ＝－ｃ

（ＮａＯＨ）×０．０４０Ｌ
－２

解得 ｃ（ＮａＯＨ）＝０．５０ｍｏｌ·Ｌ－１

１３　化学反应的焓变

化学反应中常常伴随着能量的变化。例如，有些反应是放热
的，有些反应则是吸热的。为了能定量地讨论反应中的热量变化。
我们必须先明确一些概念和术语。
１３１　系统、环境和相
化学上，为了研究问题的方便，常常把研究的对象，从周围环

境中划分出来。当以一定种类和质量的物质所组成的整体作为研究
对象时，这个整体就称为系统。系统以外的一切称为该系统的环
境。例如，为研究水的蒸发情况，就把水和蒸汽所组成的整体作为
一个系统，而把盛装溶液的容器及其周围空间称为环境。
根据系统中物质的形态和分布的不同，又将系统分为不同的

相。把系统中任何具有相同物理性质和相同化学性质的均匀部分称
为相。相与相之间存在明显的界面。所有的气体都是一个相。无论
它含有多少种成分，只要是气态，它们就构成一个相。均匀的液体
是一个相。例如，纯水是一个相；氯化钠水溶液也是一个相。油和
水放在一起则形成两个相。这是因为两者互不相溶，它们之间存在
着界面，且界面两边的物理、化学性质也不相同。系统中同一物质
如果处于不同的聚集状态也形成不同的相，气体部分称为气相，液
体部分称为液相，固体部分称为固相。
我们研究化学反应，反应物和生成物就可以组成一个系统。如

果在该系统中反应物和生成物都是气体，则称为单相反应系统，也
称为均相反应系统；如果反应在溶液中进行，且没有第二相 （如气、
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液、固）生成也称为单相反应系统。如果固体之间的反应或有气体、
液体参与的反应则称为多相反应系统，也称为非均相反应系统。
１３２　化学反应热和焓变
化学反应时，如果系统不做非体积功?，那么当反应终了 （终

态）的温度恢复到反应前 （始态）的温度时，系统所吸收或放出的
热量，称为该反应的反应热 （Ｑ）。反应热一般可由实验测定，也
可通过计算求得。通常化学反应是在恒容 （密闭容器）或在恒压
（敞口容器）的条件下进行的。前者称为恒容反应热 （ＱＶ），后者
称为恒压反应热 （Ｑｐ）。恒压摩尔反应热等于摩尔反应焓变
（ΔｒＨｍ）?。现规定某反应过程若系统把热量传递给周围环境，即
为放热反应，Ｑｐ或ΔｒＨｍ 取负值；若热量从环境传递给系统，即
为吸热反应，Ｑｐ或ΔｒＨｍ 取正值。
１３２１　标准摩尔反应焓变
在不同条件下测量的摩尔反应焓变ΔｒＨｍ 往往不同，因此需

要规定一个统一的条件，在该条件下测得的不同反应的焓变值就可
以进行比较和运算。
下面是合成氨反应的热化学方程式：

Ｎ２（ｇ）＋３Ｈ２（ｇ幑幐） ２ＮＨ３（ｇ）

ΔｒＨ
ｍ（２９８１５Ｋ）＝－９２２ｋＪ·ｍｏｌ－１

热化学方程式由一个标明各物质聚集状态的反应方程式和反应

热值所组成。这里在ΔＨ 符号上附加了四个标志。
ｒ表示进行化学反应，它是ｒｅａｃｔｉｏｎ的缩写。
ｍ表示按该反应方程式进行反应，其反应进度为１ｍｏｌ。
（２９８１５Ｋ）表示反应系统的始态和终态的温度为２９８１５Ｋ。

　　表示反应系统中各物质均处于标准态。即规定气体的标准态

ｐ是各气体分压为１０１３２５Ｐａ?，且所有气体都具有理想气体的性

?

?

?

系统因体积变化反抗外力所做的功称为体积功。除体积功以外，其他形式的功
统称为非体积功，如机械功、电功、表面功等。

恒压摩尔反应热等于摩尔反应焓变的推导，将在物理化学课程中学习。
过去压力的单位为大气压ａｔｍ，定ｐ＝１ａｔｍ，现压力单位改为Ｐａ，１ａｔｍ＝

１０１３２５Ｐａ，故定此值为ｐ。此数字烦琐，国标规定ｐ＝１０５Ｐａ，但因大部分书刊的数
据仍沿用旧的规定，故本书仍继续沿用。
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质；溶液的标准状态是指该溶质的浓度ｃ＝１ｍｏｌ·Ｌ－１；液体或固
体的标准状态是１０１３２５Ｐａ下的纯净液体或固体。

ΔｒＨ
ｍ （２９８１５Ｋ）的意义是在２９８１５Ｋ下的标准摩尔反应焓

变。在没有标明温度时，一般也指温度为２９８１５Ｋ。
因为ΔｒＨ

ｍ 是反应进度为１ｍｏｌ的反应焓变，而反应进度与方
程式书写方式有关，所以ΔｒＨ

ｍ 值也应与反应方程式相关。也就是
说ΔｒＨ

ｍ 值必须与具体的反应式联系起来才有准确的含义。例如前
例中的合成氨的反应方程式如果写成：

１
２Ｎ２

（ｇ）＋３２Ｈ２
（ｇ） ＮＨ３（ｇ）

则对应的 ΔｒＨ
ｍ（２９８．１５Ｋ）＝－４６．１ｋＪ·ｍｏｌ－１

另外在热化学反应式中必须标明各物质的聚集状态，ｇ表示气
态 （ｇａｓ），ｌ表示液态 （ｌｉｑｕｉｄ），ｓ表示固态 （ｓｏｌｉｄ），ａｑ表示水溶
液 （ａｑｕｅｏｕｓｓｏｌｕｔｉｏｎ）。这是因为物质聚集状态变化过程包含有能
量的变化，所以反应中某物质处于不同的聚集状态时，相对应的

ΔｒＨ
ｍ 也会不同。例如：

Ｈ２（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ） Ｈ２Ｏ（ｇ）　　ΔｒＨ

ｍ＝－２４１．８２ｋＪ·ｍｏｌ－１

Ｈ２（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ） Ｈ２Ｏ（ｌ）　　ΔｒＨ

ｍ＝－２８５．８３ｋＪ·ｍｏｌ－１

一个反应，其正反应与逆反应的ΔｒＨ
ｍ 绝对值相同，但符号

相反。
值得指出的是，对于可逆反应，ΔｒＨ

ｍ 值不能认为按反应式指

示的摩尔比混合后，反应放出 （或吸收）的热量值。这是因为存在
逆反应，反应结果不可能生成按反应式指示的物质的量。例如，
１ｍｏｌＮ２和３ｍｏｌＨ２ 混合后，反应放出的热量必定少于９２２ｋＪ。这
是因为它不可能生成２ｍｏｌＮＨ３。所以ΔｒＨ

ｍ 值是指完成了反应进

度为１ｍｏｌ时的热效应值。
１３２２　物质的标准摩尔生成焓 （生成热）
规定在热力学标准态条件下，由指定的稳定单质生成１ｍｏｌ纯

物质的反应焓变称为该物质的标准摩尔生成焓。以ΔｆＨ
ｍ 符号表

示，“ｆ”表示 “生成”（ｆｏｒｍａｔｉｏｎ）的意思。例如：

Ｈ２（ｇ）＋
１
２Ｏ２

（ｇ） Ｈ２Ｏ（ｌ）　　ΔｆＨ
ｍ＝－２８５．８３ｋＪ·ｍｏｌ－１
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Ｃ（石墨）＋Ｏ２（ｇ） ＣＯ２（ｇ）　　ΔｆＨ
ｍ＝－３９３．５ｋＪ·ｍｏｌ－１

分别表示液态 Ｈ２Ｏ和ＣＯ２气体的标准摩尔生成焓为－２８５８３ｋＪ·

ｍｏｌ－１和－３９３５ｋＪ·ｍｏｌ－１。也分别表示生成１ｍｏｌ水和１ｍｏｌＣＯ２
气体时放出热量 （生成热）为２８５８３ｋＪ和３９３５ｋＪ。
按定义，指定的稳定单质的标准摩尔生成焓等于零，但碳的稳

定单质有石墨和金刚石，当指定石墨的标准摩尔生成焓等于零后，
那么金刚石的标准摩尔生成焓就不等于零了。
各种化合物的ΔｆＨ

ｍ 在化学手册中可以查到。本书附录Ⅱ中列
出了一些常见化合物的ΔｆＨ

ｍ 值。利用这些ΔｆＨ
ｍ 值就可以计算一

般化学反应的ΔｒＨ
ｍ。即标准态下的恒压反应热。

对于反应 ０＝∑
Ｂ
νＢＢ

ΔｒＨ
ｍ ＝∑

Ｂ
νＢΔｆＨ

ｍ（Ｂ） （１８）

这就是利用各物质的ΔｆＨ
ｍ 值计算反应的ΔｒＨ

ｍ 的通式。例如：
ａＡ＋ｃ Ｃ ｄＤ＋ｅＥ

即 ０＝ｄＤ＋ｅＥ－ａＡ－ｃＣ＝ｄＤ＋ｅＥ＋（－ａ）Ａ＋（－ｃ）Ｃ

ΔｒＨ
ｍ＝ｄΔｆＨ

ｍ（Ｄ）＋ｅΔｆＨ
ｍ（Ｅ）＋（－ａ）ΔｆＨ

ｍ（Ａ）＋（－ｃ）ΔｆＨ
ｍ（Ｃ）

【例１７】计算下列反应的ΔｒＨ
ｍ。

Ｃ２Ｈ５ＯＨ（ｌ）＋３Ｏ２（ｇ） ２ＣＯ２（ｇ）＋３Ｈ２Ｏ（ｌ）

解　查表得　　ΔｆＨ
ｍ（Ｃ２Ｈ５ＯＨ，ｌ）＝－２７７７ｋＪ·ｍｏｌ－１

ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ２，ｇ）＝－３９３．５ｋＪ·ｍｏｌ－１

ΔｆＨ
ｍ（Ｈ２Ｏ，ｌ）＝－２８５．８３ｋＪ·ｍｏｌ－１

　ΔｒＨ
ｍ ＝２×ΔｆＨ

ｍ（ＣＯ２）＋３×ΔｆＨ
ｍ（Ｈ２Ｏ，ｌ）＋（－１）×ΔｆＨ

ｍ（Ｃ２Ｈ５ＯＨ，ｌ）＋

　（－３）×ΔｆＨ
ｍ（Ｏ２，ｇ）

＝２×（－３９３．５）＋３×（－２８５．８３）＋（－１）×（－２７７．７）＋（－３）×０
＝－１３６６．８ｋＪ·ｍｏｌ－１

１３２３　黑斯定律及其应用
１８４０年黑斯?从大量的实验事实中总结出一条规律：化学反应
不论是一步完成，还是多步完成，其热效应都是相同的。换言之，
化学反应的热效应，只决定于反应物的始态和生成物的终态，而与

? 黑斯 （ＧＨＨｅｓｓ），俄国籍的瑞士人。以前根据俄文译为盖斯。
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过程的途径无关。对于恒压过程的化学反应，黑斯定律可表述为：
化学反应的焓变，决定于反应物的始态和生成物的终态，而与过程
的途径无关。
黑斯定律的应用之一，就是间接计算一些难以测定的化合物的

ΔｆＨ
ｍ。例如，炭燃烧时有两种产物，即 ＣＯ 和 ＣＯ２。ＣＯ２ 的

ΔｆＨ
ｍ 容易直接测定，而ＣＯ的ΔｆＨ

ｍ 却很难直接测定。这是因为
炭在不充足的氧气中燃烧时，生成ＣＯ的同时可能还有ＣＯ２生成。
现通过黑斯定律可间接计算。

始态

Ｃ（石墨）＋Ｏ２（ｇ
）
ΔｆＨｍ（ＣＯ２）
途径１

终态

ＣＯ２（ｇ
→



）

ΔｆＨｍ（ＣＯ







）

ＣＯ（ｇ）＋ １２Ｏ２
（ｇ→ ）

途径




２

ΔｒＨ
↑


ｍ

途径１　Ｃ（石墨）＋Ｏ２（ｇ） ＣＯ２（ｇ）　　ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ２）

途径２　Ｃ（石墨）＋Ｏ２（ｇ） ＣＯ（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ）

即　　　Ｃ（石墨）＋１２Ｏ２（ｇ） ＣＯ（ｇ）　　　ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ）

　　　 ＋　ＣＯ（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ） ＣＯ２（ｇ）　　 　ΔｒＨ

ｍ

　Ｃ（石墨）＋Ｏ２（ｇ） ＣＯ２（ｇ）　　 ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ）＋ΔｒＨ

ｍ

所以 ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ２ ） ΔｆＨ

ｍ（ＣＯ）＋ΔｒＨ
ｍ

由上式可知，通过查表查出 ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ２）和测定出 ＣＯ（ｇ）＋

１
２Ｏ２

（ｇ） ＣＯ２（ｇ）反应焓变ΔｒＨ
ｍ，即可求出ΔｆＨ

ｍ （ＣＯ，ｇ）。

黑斯定律应用之二是计算燃烧热。在标准态下，１ｍｏｌ物质完
全燃烧时放出的热量称为该物质的标准摩尔燃烧热 （或燃烧焓）。
例如，求甲烷的标准燃烧热。甲烷燃烧的反应式如下。

ＣＨ４（ｇ）＋２Ｏ２（ｇ） ＣＯ２（ｇ）＋２Ｈ２Ｏ（ｌ）　　ΔｒＨ
ｍ＝？

现假设反应分几步进行：

① ＣＨ４（ｇ） Ｃ（石墨）＋２Ｈ２（ｇ）　　　　　ΔｒＨ
ｍ（ｌ）
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② Ｃ（石墨）＋Ｏ２（ｇ） ＣＯ２（ｇ）　　　　　 ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ２）

③ Ｈ２（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ） Ｈ２Ｏ（ｌ）　　　　　 ΔｆＨ

ｍ（Ｈ２Ｏ，ｌ）

①＋②＋２×③得：ＣＨ４（ｇ）＋２Ｏ２（ｇ） ＣＯ２（ｇ）＋２Ｈ２Ｏ（ｌ）

所以 ΔｒＨ
ｍ＝ΔｒＨ

ｍ（ｌ）＋ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ２，ｇ）＋２×ΔｆＨ

ｍ（Ｈ２Ｏ，ｌ）

其中

ΔｒＨ
ｍ（ｌ）＝ΔｆＨ

ｍ（石墨）＋２×ΔｆＨ
ｍ（Ｈ２，ｇ）＋（－１）×ΔｆＨ

ｍ（ＣＨ４，ｇ）

因 ΔｆＨ
ｍ（石墨）＝０，ΔｆＨ

ｍ（Ｈ２，ｇ）＝０
所以 ΔｒＨ

ｍ（ｌ）＝－ΔｆＨ
ｍ（ＣＨ４，ｇ）

查表得 ΔｆＨ
ｍ（ＣＨ４，ｇ）＝－７４．８１ｋＪ·ｍｏｌ－１

ΔｆＨ
ｍ（ＣＯ２，ｇ）＝－３９３．５ｋＪ·ｍｏｌ－１

ΔｆＨ
ｍ（Ｈ２Ｏ，ｌ）＝－２８５．８ｋＪ·ｍｏｌ－１

将有关数据代入得

甲烷燃烧热　　ΔｒＨ
ｍ ＝－（－７４．８１）＋（－３９３．５）＋２×（－２８５．８）

＝－８９０．３ｋＪ·ｍｏｌ－１

习　　　题

１１　计算下列物质的量：

①５３ｇＮａ２ＣＯ３　②８０ｇＮａＯＨ　③９ｇＡｌ　④１４ｇＮ２　⑤９８ｇＨ２ＳＯ４
１２　利用反应进度的概念，计算８０ｇＮａＯＨ能完全中和多少升０２０ｍｏｌ·

Ｌ－１ Ｈ２ＳＯ４？

１３　燃烧１８ｇ铝粉，可得多少克Ａｌ２Ｏ３？

１４　燃烧６４ｇ硫磺，可得多少升ＳＯ２ （标准状况下）？

１５　根据附录Ⅱ提供的数据，计算下列反应的ΔｒＨ
ｍ。

① Ｎ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ） ２ＮＯ（ｇ）

②ＣａＯ（ｓ）＋Ｈ２Ｏ（ｌ） Ｃａ（ＯＨ）２（ｓ）

③４ＮＨ３（ｇ）＋５Ｏ２（ｇ）
Ｐｔ
４ＮＯ（ｇ）＋６Ｈ２Ｏ（ｌ）

④Ｆｅ２Ｏ３（ｓ）＋３ＣＯ（ｇ） ２Ｆｅ（ｓ）＋３ＣＯ２（ｇ）

⑤２ＳＯ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ）
Ｖ２Ｏ
幑 幐帯帯

５
２ＳＯ３（ｇ）

１６　已知下列反应的ΔｒＨ
ｍ，求Ｃ２Ｈ２ 的ΔｆＨ

ｍ？

①Ｃ（ｓ）＋Ｏ２（ｇ） ＣＯ２（ｇ）　　ΔｒＨ
ｍ（１）＝－３９４ｋＪ·ｍｏｌ－１
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② Ｈ２（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ） Ｈ２Ｏ（ｌ）　　ΔｒＨ

ｍ（２）＝－２８５８ｋＪ·ｍｏｌ－１

③Ｃ２Ｈ２（ｇ）＋５２Ｏ２
（ｇ） ２ＣＯ２（ｇ）＋Ｈ２Ｏ（ｌ）　ΔｒＨ

ｍ（３）＝－１３０１ｋＪ·ｍｏｌ－１

１７　设有１０ｍｏｌＮ２ 和２０ｍｏｌＨ２ 在合成氨装置中混合，反应后生成

５ｍｏｌＮＨ３，试计算用下列反应式表示时的反应进度及在标准态下放出的热
量Ｑｐ。

① Ｎ２（ｇ）＋３Ｈ２（ｇ） ２ＮＨ３（ｇ）

② １
２Ｎ２

（ｇ）＋３２Ｈ２
（ｇ） ＮＨ３（ｇ）



２　化学反应速率
不同的化学反应进行的速率很不相同。有些反应几乎在瞬间就

能完成，如炸药的爆炸、酸碱中和等。也有些反应进行得很慢，如
将氢、氧的混合气体置于室温下，可以长久保持而不发生显著的化
学变化。许多有机化合物之间的反应也进行得比较缓慢。此外，即
使是同一反应，在不同条件下，反应速率也不相同。在化工生产中
往往需要增大反应速率以缩短生产时间。另一方面，对于一些不利
的反应，如设备的腐蚀、塑料的老化等，又要设法抑制其进行。因
此，研究化学反应速率的问题是很有意义的。

２１　化学反应速率的表示方法

习惯上，化学反应速率是用单位时间内反应物浓度的减少或生
成物浓度的增加来表示的。浓度单位常以 ｍｏｌ·Ｌ－１表示，而时间
单位则根据反应的快慢用ｓ （秒）、ｍｉｎ （分）或ｈ （小时）表示。
因此，反应速率的单位为：ｍｏｌ·Ｌ－１·ｓ－１、ｍｏｌ·Ｌ－１·ｍｉｎ－１或

ｍｏｌ·Ｌ－１·ｈ－１。
反应速率可选用反应系统中任一物质浓度 （或分压）的变化来

表示，因为反应过程中各物质变化量之间的关系与化学反应式中的
计量系数间的关系是一定的。例如，Ｎ２Ｏ５分解为 ＮＯ２和 Ｏ２的
反应：

２Ｎ２Ｏ 幑幐５ ４ＮＯ２＋Ｏ２

其反应速率可分别表示为：

ｖ－（Ｎ２Ｏ５）＝
－Δｃ（Ｎ２Ｏ５）

Δｔ
（２１）

ｖ－（ＮＯ２）＝
Δｃ（ＮＯ２）
Δｔ

（２２）
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ｖ－（Ｏ２）＝Δ
ｃ（Ｏ２）
Δｔ

（２３）

　　式中，Δｔ表示时间间隔；Δｃ（Ｎ２Ｏ５）、Δｃ（ＮＯ２）、Δｃ（Ｏ２）分
别表示Δｔ期间内反应物Ｎ２Ｏ５浓度和生成物ＮＯ２、Ｏ２浓度的变化。
当用反应物浓度的变化表示反应速率时，因为Δｃ（Ｎ２Ｏ５）为负值，
所以在浓度变化之前加上负号，以使反应速率为正值。
在上述反应速率表达式中，所表示的是在时间间隔Δｔ内的平

均速率ｖ－。由于化学反应绝大部分不是等速进行的，系统中各组分
的浓度和反应速率都是随时间变化的。因此若要准确地表示ｔ时刻
的反应速率，只有使Δｔ趋于０，即用微分式表示为：

ｖ（Ｎ２Ｏ５）＝ｌｉｍ
Δｔ→０

－Δｃ（Ｎ２Ｏ５）
Δｔ ＝－ｄｃ

（Ｎ２Ｏ５）
ｄｔ

（２４）

ｖ（ＮＯ２）＝ｌｉｍ
Δｔ→０

Δｃ（ＮＯ２）
Δｔ ＝ｄｃ

（ＮＯ２）
ｄｔ

（２５）

ｖ（Ｏ２）＝ｌｉｍ
Δｔ→０

Δｃ（Ｏ２）
Δｔ ＝ｄｃ

（Ｏ２）
ｄｔ

（２６）

在上面的例子中，三个式子都表示同一化学反应的速率。显
然，由于不同物质的计量系数不同，采用不同物质的浓度变化来表
示速率时，其数值不一定相同。即ｖ（Ｎ２Ｏ５）＝４ｖ（Ｏ２），ｖ（ＮＯ２）＝
２ｖ（Ｏ２）。

根据ＩＵＰＡＣ的推荐及近年我国国家标准，化学反应速率以反

应进度随时间的变化率来表示，其符号为ξ
·
。当系统发生一微变化

时，反应进度ξ随时间的变化率为：

ξ
·
＝ｄξｄｔ

又 ｄξ＝
ｄｎＢ
νＢ

所以 ξ
·
＝ｄｎＢνＢｄｔ

（２７）

在恒容、均相反应情况下，以浓度变化表示的反应速率则为：

ｖ＝ξ
·

Ｖ ＝
１
Ｖ ×

ｄξ
ｄｔ＝

１
Ｖ ×

ｄｎＢ
νＢｄｔ

＝ｄｃＢνＢｄｔ
（２８）

此处的ｖ是单位体积内反应进度随时间的变化率，与前面的ｖ
（Ｎ２Ｏ２）、ｖ（ＮＯ２）及ｖ（Ｏ２）是有区别的。联系前面的例子，其反
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应速率为：

ｖ＝－ｄｃ
（Ｎ２Ｏ５）
２ｄｔ ＝ｄｃ

（ＮＯ２）
４ｄｔ ＝ｄｃ

（Ｏ２）
ｄｔ

使用反应速率ξ
·
或ｖ时，必须同时给出或注明相应的反应方程式，

因为反应进度ξ及计量系数νＢ 与反应方程式的书写方法有关。此
点应引起注意。

２２　反应速率理论概要

化学反应如何得以发生？外界因素如温度、浓度以及催化剂
等，何以能够影响反应速率？为解释这些问题，前人已建立了有关
理论，这里简单介绍。
２２１　碰撞理论
按照碰撞理论，反应物分子间的碰撞，是发生化学反应的先决

条件。
但是，并非所有的分子间的碰撞都能发生反应。这是因为发生

反应的反应物分子间既要克服价电子云之间的斥力，又要打破反应
物分子内旧的化学键。因此，只有那些具有足够高能量的反应物分
子按一定的方位进行碰撞，才能够发生化学反应。
把能发生化学反应的碰撞称作有效碰撞。具有较高能量能发生

有效碰撞的分子称作活化分子。
在一定温度下，分子具有一定的平均动能，但并不一定所有分

子都具有这样的能量，实际上有的分子能量高一些，有的分子能量
低些。如图２１所示为分子能量分布示意图。横坐标表示分子能量
Ｅ；纵坐标表示具有一定能量的分子百分率。图中珚Ｅ表示在一定温
度下的分子平均能量；Ｅ０ 是活化分子必须具有的最低能量，只有
能量高于珚Ｅ０的分子才可能产生有效碰撞。珚Ｅ活化是活化分子的平均
能量。图中阴影面积为活化分子的数目。因此，活化能可被定
义为：

Ｅａ＝珚Ｅ活化－珚Ｅ （２９）
由图２１可知，如果Ｅａ越大，Ｅ０的位置越向右移，活化分子的数
目就越小，反应速率就越慢。
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图２１　分子能量分布示意图 图２２　反应系统中的能量变化

２２２　过渡状态理论
按照过渡状态理论，反应物分子变为产物分子，中间经过了一

个高势能的、不稳定的过渡状态。设有反应：

→Ａ＋ＢＣ ＡＢ＋Ｃ

　　当反应物的活化分子按符合反应要求的空间取向 （此例中 Ａ
与ＢＣ沿Ａ…ＢＣ的直线方向）相互碰撞时，新的Ａ…Ｂ键部分地
形成，而旧的ＢＣ键部分地破裂，形成一个活化体 ［Ａ…Ｂ…Ｃ］≠。
这种状态称为过渡状态。过渡状态是一个高能态，很不稳定，易转
化为产物分子而降低势能。该过程可以用简式描述：

→Ａ＋ＢＣ ［Ａ…Ｂ…Ｃ］≠ →
过渡状态

ＡＢ＋Ｃ

　　从反应物到过渡状态再到产物，过程的能量变化如图２２所
示。其中反应前的状态为始态，能量为Ｅ１；反应后的状态为终态，
能量为Ｅ２；ΔｒＨｍ 为反应的焓变。如果Ｅ２＜Ｅ１，则ΔｒＨｍ＜０，反
应是放热的；如果上述反应向逆反应方向进行，也要先形成 Ａ…

Ｂ…Ｃ活化体，然后再分解为Ａ和ＢＣ，因Ｅ２＞Ｅ１，则ΔｒＨｍ＞０，
反应是吸热的。图中Ｅａ（＋）、Ｅａ（－）分别为正、逆反应的活化
能。正、逆反应的中间活化体相同，过渡态的能量为Ｅ′。吸热反
应活化能Ｅａ（－）大于放热反应活化能Ｅａ（＋）。
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２３　影响反应速率的因素

化学反应速率首先决定于反应物本身的性质。此外，温度、反
应物浓度或分压及催化剂等，均对反应速率有影响。

２３１　浓度或分压对反应速率的影响
事实证明，恒温下，化学反应的速率主要取决于反应物的浓度

或分压。浓度越大，反应速率越快。反应速率与反应物浓度之间存
在一个怎样的定量关系呢？以下进行讨论。
化学动力学上把反应分为基元反应和非基元反应。所谓基元反

应，就是反应物分子经碰撞一步转化成生成物分子的反应。例如：
→２Ａ＋Ｂ Ａ２Ｂ

若反应是在两个Ａ和一个Ｂ同时碰撞的过程中一步变成产物Ａ２Ｂ，
则该反应就称基元反应。若反应不是一步碰撞就完成的，则这个反
应就是非基元反应。
大量的实验事实证明，对于基元反应，反应速率与反应物浓度

幂 （以反应物的计量系数为方次）的乘积成正比。这就是质量作用
定律或速率方程。比如反应

ＮＯ２ →＋ＣＯ ＣＯ２＋ＮＯ
ｖ∝ｃ（ＮＯ２）ｃ（ＣＯ）

即 ｖ＝ｋｃ（ＮＯ２）ｃ（ＣＯ）

比例系数ｋ称为速率常数。显然，在上式中，当ｃ（ＮＯ２）＝ｃ
（ＣＯ）＝１ｍｏｌ·Ｌ－１时，ｖ＝ｋ。因此，ｋ的物理意义是，单位浓度时
的反应速率。ｋ的大小取决于反应的本性，且随温度而变化。
对于一般的基元反应

ｄＤ＋ｅ →Ｅ ｇＧ＋ｈＨ
反应速率方程式为：

ｖ＝ｋｃｄ（Ｄ）ｃｅ（Ｅ） （２１０）
式中，各反应物浓度的幂之和称为反应的级数ｎ，即ｎ＝ｄ＋ｅ。

就具体反应物而言，该反应对Ｄ是ｄ级，而对于Ｅ为ｅ级。例如，
反应

ＳＯ２Ｃｌ２（ｇ →） ＳＯ２＋Ｃｌ２



２　化学反应速率 ２５　　　

ｖ＝ｋｃ（ＳＯ２Ｃｌ２）

为一级反应。反应
２ＮＯ →２ ２ＮＯ＋Ｏ２
ｖ＝ｋｃ２（ＮＯ２）

为二级反应。
若ｎ＝０，则为零级反应，则ｖ＝ｋ。这类反应在确定的温度下

以匀速进行，与反应物浓度和时间无关。
对于非基元反应，速率方程式中浓度幂与反应式中各物质的计

量系数不一定是一致的，其反应级数要由实验来确定。
有关反应速率与反应物浓度关系的定量计算，请看下面的

例子。
【例２１】３４０Ｋ，Ｎ２Ｏ５浓度为０１６０ｍｏｌ·Ｌ－１时，其分解反应

（基元反应）的速率为００５６ｍｏｌ·Ｌ－１·ｍｉｎ－１，计算该反应的速
率常数及Ｎ２Ｏ５浓度为０１００ｍｏｌ·Ｌ－１时的反应速率。
解　（１）求ｋ

ｖ＝ｋｃ（Ｎ２Ｏ５）

ｋ＝ ｖ
ｃ（Ｎ２Ｏ５）＝

００５６ｍｏｌ·Ｌ－１·ｍｉｎ－１
０１６ｍｏｌ·Ｌ－１

＝０３５ｍｉｎ－１

（２）求Ｎ２Ｏ５浓度为０１００ｍｏｌ·Ｌ－１时的反应速率

ｖ＝ｋｃ（Ｎ２Ｏ５）＝０３５ｍｉｎ×０１００ｍｏｌ·Ｌ－１

＝００３５ｍｏｌ·Ｌ－１·ｍｉｎ－１

【例２２】上例中，当Ｎ２Ｏ５浓度为０２００ｍｏｌ·Ｌ－１时，反应速
率为多少？

解　ｖ＝ｋｃ（Ｎ２Ｏ５）＝０３５ｍｉｎ－１×０２００ｍｏｌ·Ｌ－１

＝００７０ｍｏｌ·Ｌ－１·ｍｉｎ－１

可见，在上述例子中，当反应物浓度增大１倍时，反应速率也
相应增大了１倍。这是当反应物浓度增大时，单位体积内反应物的
活化分子数目增大，有效碰撞次数增多，因而反应速率加快。相
反，若反应物浓度降低，则反应速率减慢。对于有气体参加的反
应，由于气体的分压与浓度成正比，因而增加反应物气体的分压，
反应速率加快；反之，则减慢。
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２３２　温度对反应速率的影响
温度是影响反应速率的重要因素。这可从化学实验过程中体会

到。往往有些反应在常温下短时间内观察不到反应的发生，稍稍加
热，就能立即观察到反应的发生。经验表明，对于一些反应，在一
定的温度范围内，温度每升高１０℃，反应速率一般增加到为原来
的２～４倍?。温度对于反应速率的影响表现为对速率常数ｋ的影
响。由表２１中数据可知，对于反应ＮＯ２ ＋ＣＯ ＮＯ＋ＣＯ２，当
温度从６００Ｋ升高到８００Ｋ时，速率常数ｋ几乎增大上千倍。

表２１　温度与速率常数的关系 （ＮＯ２ ＋ＣＯ ＮＯ＋ＣＯ２）

Ｔ／Ｋ ６００ ６５０ ７００ ７５０ ８００

ｋ／（Ｌ·ｍｏｌ－１·ｓ－１） ００２８ ０２２ １３ ６０ ２３

早在１８８９年，阿伦尼乌斯 （ＳＡＡｒｒｈｅｎｉｕｓ）在总结大量实
验事实的基础上指出，很多反应的速率常数与热力学温度成指数
关系：

ｋ＝Ａｅ－Ｅａ／ＲＴ （２１１）
式中，Ａ为给定反应的特征常数，或称频率因子；Ｅａ为反应

的活化能；Ｒ为理想气体常数 （８３１４Ｊ·ｍｏｌ－１·Ｋ－１）。该式称为
阿伦尼乌斯公式。其指数项表示温度对速率常数的影响，由于Ｅａ
和Ａ不随温度变化，故速率常数仅决定于温度。再者，由于ｋ与
Ｔ 的关系是一个指数函数，Ｔ的微小变化将会导致ｋ值发生较大的
变化。
根据碰撞理论，温度对反应速率的影响也容易理解。当温度升

高时，反应物分子获得能量，使得一部分非活化分子变为活化分
子，提高了活化分子百分率，从而增加了活化分子的数目，反应速
率便增加。
２３３　催化剂对反应速率的影响
催化剂可以改变化学反应的速率，这一事实对于我们来说，已

不陌生。在现今的化工生产中，使用催化剂的现象已十分普遍。如

? 这里是指一般情况，也有特殊的反应，如爆炸反应，当温度达到某一温度时，
反应速率急剧增大，也有些反应的速率随温度升高而减慢。
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ＮＨ３的合成，ＳＯ２转化为ＳＯ３，聚乙烯、聚氯乙烯等高分子材料的
合成等，都离不开催化剂。据统计，现代化学工业中，使用催化剂
的反应占８５％。许多进行得很慢以致在生产上无实用价值的反应，
在使用良好的催化剂后，就可以在生产中实现。如Ｖ２Ｏ５ 能使ＳＯ２
氧化为ＳＯ３的速率大大加快，使接触法生产Ｈ２ＳＯ４的工业得以迅速

发展。又如，  石油中大量存在的甲基环己烷 ＣＨ ３ ，可用来脱

師師師師帪帪氢生产甲苯 ＣＨ ３ 。在发现ＮｉＣｕ催化剂后，该反应才能真正

实现生产。这样的例子不胜枚举。可见催化剂在现代化工工业中的
重要性。
催化剂的定义为，凡能改变反应速率而其本身的组成和质量在

反应前后保持不变的物质，称为催化剂。
催化剂改变反应速率的作用称为催化作用。能增大反应速率的

催化剂称为正催化剂，能降低反应速率的催化剂称为负催化剂。例
如为防止橡胶老化而掺入的防老剂，为延缓金属腐蚀的缓蚀剂，均
可视为负催化剂。通常所说的催化剂都是指正催化剂。
催化剂为什么能改变化学反应速率呢？许多实验结果证明，催

化剂之所以能加速反应，是因为它参与了变化过程，改变了反应的
途径，降低了反应的活化能。对于反应

→Ａ＋Ｂ ＡＢ
无催化剂存在时是按照图２４中的途径Ⅰ进行的，其活化能为Ｅａ。
当催化剂Ｋ存在时，其反应机理发生了改变，反应按照途径Ⅱ分
两步进行。

→Ａ＋Ｋ ＡＫ　　　　　活化能为Ｅ１
→ＡＫ＋Ｂ ＡＢ＋Ｋ 活化能为Ｅ２

Ｅ１、Ｅ２均小于Ｅａ。所以当反应按途径Ⅱ进行时，由于活化能降低，
使得一部分非活化分子转化为活化分子，提高了活化分子百分率，
因而活化分子数目增加，加快了反应速率。
由上述分析可以看出，催化剂在反应过程中是参与反应的。它

先与反应物生成某种不稳定的中间化合物，该中间化合物继续反应
生成产物并析出原催化剂。
关于催化剂对反应速率的影响，尚有几点值得注意。
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图２３　催化剂改变反应
途径的示意图

① 由图２３可以看出，催化
剂并不影响产物和反应物的相对

能量，它不改变反应的始态和
终态。

② 由图２３同样可看出，如
果产物 ＡＢ又可分解为 Ａ 和Ｂ，
则催化剂同等程度地降低了正、
逆 （生成ＡＢ的反应称为正反应，
则ＡＢ分解称为逆反应）反应的
活化能，因此，同等程度地加快
了正、逆反应的速率。在一定条
件下，正反应的优良催化剂也必

然是逆反应的优良催化剂。

③ 催化剂应具有选择性。即一个反应使用的催化剂往往对其
他反应没有催化性能。例如，合成氨使用的铁催化剂对ＳＯ２ 的氧
化毫无作用。目前，催化剂的寻求除从催化理论上考虑外，主要是
通过实验进行筛选。
２３４　影响多相反应速率的因素
前面所讨论的多种不同条件对反应速率的影响，大多都是就单

相系统而言的。对于多相系统的反应，除去前述的影响因素外，比
表面的大小、扩散速率等，也对反应速率有影响。
对于多相系统中的反应，由于反应物处于不同的相，反应只能

在相与相的界面上进行。因此，反应速率还与相界面的大小 （比表
面ｃｍ２·ｇ－１）有关。例如，煤粉的燃烧速率要比块状煤的燃烧速
率快；锌粉和酸的反应要比锌粒与酸的反应快。
此外，扩散速率也是影响反应速率的一个重要因素。由于分子

的扩散，反应物分子不断地进入界面，生成物分子不断地离开界
面。扩散过程本身具有一定的速率。当扩散速率比界面的化学反应
速率小得多时，整个过程的速率便由扩散速率来决定。这时，搅
拌、摇动等可以加快分子的扩散，也就能加快多相反应的速率。工
业上用鼓风机鼓风加快煤的燃烧，沸腾炉焙烧粉状硫铁矿制取ＳＯ２
等，都是加快扩散速率的例子。
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２４　超常条件下对化学反应的影响

以上讨论了一般条件下浓度、温度、催化剂对化学反应的
影响。
２４１　超高压反应
某些反应在一般条件下不会发生，例如，石墨转变为金刚石，

在任何温度下都不能发生转变，但在超高压高温下则能进行。

石墨（ｓ）
１２５ＧＰａ

→
３０００Ｋ
金刚石（ｓ）

这是因为在超高压下，压缩了石墨晶体结构中碳原子之间的距
离，以致原子轨道出现新的重叠。
２４２　光化学反应
反应的分子、原子或离子在光的辐照下因吸收光子而引发的反

应称为光化学反应。例如，植物没有光照就不会发生植物的光合作
用，大气环境中出现的光化烟雾就是因为排入大气中的碳氢化合物
和氮氧化物 （第一次污染物），在太阳光紫外线照射下，发生光化
学反应，衍生出多种二次污染物形成的大气烟雾污染现象。
在通常的反应条件下，Ｈ２Ｏ是不能分解成 Ｈ２和 Ｏ２的，但水

分子吸收小于１９０ｎｍ的光子后，则可以光解。

Ｈ２Ｏ（ｌ）
ｈν

＜
→

１９０ｎｍ
Ｈ２（ｇ）＋１２Ｏ２

（ｇ）

　　由于到达地球表面的太阳光基本上不存在小于１９０ｎｍ的光子。
实验表明在有催化剂的存在下，低能量的光子也可以引起水的催化
分解产生氢和氧。当前利用太阳光催化光解水的研究是一项很热门
的课题。
２４３　等离子体化学反应
等离子体被认为是物质第四态。它是由大量带电粒子所组成的

正、负电荷总量相等的电中性物系。等离子体在组成上和固、液、
气三态最明显的不同之处，在于后者都是由电中性的分子或原子组
成的，而前者有相当份额的电离了的原子和分子以及自由电子，同
时还存在着大量的激发态、亚稳态粒子。因此处于等离子态的物系
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具有特殊的反应活性。气体中含有大量可以自由运动的粒子，在实
验室可以通过使气体电离的方法来获得等离子体。例如，用甲烷和
氢气为原料人工合成金刚石薄膜的反应，就是在低压和较低的温度
条件下采用等离子体合成技术实现的。

ＣＨ４（ｇ）＋Ｈ２（ｇ）
等离子体技术

→激发
等离子态

ｐ＜０１×１０４Ｐａ
Ｔ＜

→
２７３Ｋ

金刚石薄膜

　　等离子体技术，作为一项高新技术，几十年来已在化学合成、
新材料研制、表面处理等领域内创造出一系列的新工艺、新技术。
２４４　摩擦化学反应

１９世纪末科学家们相继发现经过摩擦、研磨过的某些反应物系，
其化学反应方向与一般热化学反应有所不同。例如，铜与二氧化碳
物系经过摩擦可以反应。

２Ｃｕ（ｓ）＋ＣＯ２（ｇ） ２ＣｕＯ（ｓ）＋Ｃ（ｓ）

另一种情况是同一种物质经摩擦反应所得的产物与经热化学反应所

得的产物不同，例如：
通过研磨的反应　　　ＨｇＣｌ２（ｓ） Ｈｇ（ｓ）＋Ｃｌ２（ｇ）

通过加热则升华 ＨｇＣｌ２（ｓ） ＨｇＣｌ２（ｇ）

由此可知，摩擦作用对于化学过程的影响不能简单地归功于摩
擦 “生热”。
２４５　超声化学反应
超声是指振动频率高于２０ｋＨｚ的声波。在超声作用下引起的

化学反应称为超声化学反应。随着超声波声压的变化，溶剂受到压
缩和稀疏作用，使流体急剧运动而产生含大量振动能的微气泡———
气穴，这些微气泡在长大以至突然爆裂时产生的冲击波在微小的空
间内相当于营造了高压 （局部空间可产生高达１０５ＭＰａ压力）和高
温 （气穴中心温度可高达１０４～１０６Ｋ）的反应条件。例如，超声波
可使水分解为羟基自由基 （·ＯＨ）和氢原子。

２Ｈ２Ｏ →
超声波

２·ＯＨ＋２Ｈ
２· →ＯＨ Ｈ２Ｏ２

→２Ｈ Ｈ２

２Ｈ２Ｏ →
超声波

Ｈ２Ｏ２＋Ｈ２
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２４６　微波化学反应
微波是频率约为３００ＭＨｚ～３００ＧＨｚ，即波长在０１ｍｍ～１ｍ

范围内的电磁波，在微波场作用下引起的化学反应称为微波化学反
应。例如：

４ＣｕＯ（ｓ →） ２Ｃｕ２Ｏ（ｓ）＋Ｏ２（ｇ）

　 　　　　　　　（黑色）　　 　（砖红色）

２Ｎｉ２Ｏ３（ｓ →） ４ＮｉＯ（ｓ）＋Ｏ２（ｇ）

　　　　　　　　　　（黑色）　　　 　（绿色）

微波技术已成为材料制备中一种高效、简便的手段而为科学工
作者所采用。我国的稀土储量居世界首位。稀土元素是良好的发光
材料激活剂，已广泛应用于彩色电视、照明或印刷光源、三基色节
能灯等方面。通常制备这类发光材料的方法是采用高温固相反应方
法，若利用微波辐射新技术制备以Ｙ３＋、Ｌａ３＋稀土离子的磷酸盐
为基质，以某些稀土离子和钒为激活剂，在２０％～７０％微波功率
下作用７～１０ｍｉｎ，一步法即可合成晶态、微晶态和玻璃态稀土磷
酸盐发光体。

习　　　题

２１　化学反应速率如何表示？什么叫平均反应速率？什么叫瞬时反应速率？
２２　什么叫活化能？活化能大小和反应速率常数有什么关系？
２３　什么叫活化分子？什么叫有效碰撞？
２４　催化剂是如何影响化学反应速率的？
２５　用金属锌和稀硫酸制取氢气时，在反应开始后的一段时间内反应速
率加快，后来速率又变慢。试从浓度、温度 （联系反应放热）等因素解释该
现象。
２６　温度是如何影响反应速率的？
２７　在３８７℃，对反应２ＮＯ＋Ｏ →２ ２ＮＯ２测定不同初始浓度下的反应
速率数据如下。

初始浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）

ｃ（ＮＯ） ｃ（Ｏ２）
初始速率／（ｍｏｌ·Ｌ－１·ｓ－１）

００１０ ００１０ ２５×１０－３

００１０ ００２０ ５０×１０－３

００３０ ００２０ ４５×１０－２
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　　（１）试写出该反应的速率方程式；
（２）计算反应速率常数；
（３）当初始ｃ（ＮＯ）＝００１５ｍｏｌ·Ｌ－１，ｃ（Ｏ２）＝００３０ｍｏｌ·Ｌ－１时，反应

速率为多少？

２８　Ａ（ｇ →） Ｂ（ｇ）为二级反应。当Ａ的浓度为００５０ｍｏｌ·Ｌ－１时，其反
应速率为１２ｍｏｌ·Ｌ－１·ｍｉｎ－１。

（１）写出该反应的速率方程；
（２）计算速率常数；
（３）温度不变时，欲使反应速率加倍，Ａ的浓度应是多少？
２９　气体Ａ的分解反应Ａ（ｇ →） 产物，当Ａ浓度等于０５０ｍｏｌ·Ｌ－１时，
反应速率为００１４ｍｏｌ·Ｌ－１·ｓ－１，若该反应为：

（１）零级反应；
（２）一级反应；
（３）二级反应。
Ａ浓度等于１ｍｏｌ·Ｌ－１时，该反应速率分别是多少？
２１０　反应Ｄ（ｇ →） 产物，当Ｄ浓度为０１５０ｍｏｌ·Ｌ－１时，反应速率为

００３０ｍｏｌ·Ｌ－１·ｍｉｎ－１，如该反应为：
（１）零级反应；
（２）一级反应；
（３）二级反应。

反应速率常数分别是多少？

２１１　假定一个多相反应，其本身的反应速率远小于扩散速率。试问搅
拌速度的快慢对反应系统速率的影响程度如何？

２１２　举例说明如何由反应级数决定反应速率常数ｋ的单位。



３　化学平衡
在上一章，我们讨论了化学反应的速率问题。化学工作者在研

究物质的化学变化时，不仅注意反应的速率问题，还十分关心一个
化学反应能进行的程度，即有多少反应物可以转化为生成物。这就
是化学平衡的问题。

３１　可逆反应与化学平衡

在日常生产中，常常可以看到水变成水蒸气，水蒸气冷凝又变
成水。同样地，化学反应也都能够向两个相反的方向进行。例如，
水煤气中的一氧化碳在高温下与水蒸气作用可以得到二氧化碳和

氢气：
ＣＯ＋Ｈ２ →Ｏ ＣＯ２＋Ｈ２

与此同时，所生成的二氧化碳和氢气也可以相互作用生成一氧化碳
和水蒸气：

ＣＯ２＋Ｈ →２ ＣＯ＋Ｈ２Ｏ

以上两个反应式实际上可写为：
ＣＯ＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＣＯ２＋Ｈ２

一般把按反应方程式从左到右进行的反应称为正反应，而把从右到
左进行的反应称为逆反应。
在同一条件下，既能向正反应方向进行又能向逆反应方向进行

的反应，称为可逆反应。
有些反应其逆反应倾向比较弱，从整体上看，反应实际上是朝

着一个方向进行的。例如Ａｇ＋与Ｃｌ－生成ＡｇＣｌ沉淀的反应就是这样
的例子。但是，即使像ＡｇＣｌ这样的难溶物，它在水溶液中也会解离
出极少量的Ａｇ＋和Ｃｌ－而形成可逆反应：

Ａｇ＋＋Ｃｌ 幑幐－ ＡｇＣｌ（ｓ）
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只是逆反应进行的程度非常小而已。这样的反应习惯上称为不可逆
反应。
可以这样说，几乎所有的化学反应都是可逆的，但是各种化学

反应的可逆程度却有很大的差别。如一氧化碳与水蒸气的反应，其
可逆性比较显著，而ＡｇＣｌ沉淀的反应其可逆性就较小，其正反应
占优势。
可逆反应的特点可通过反应：

Ｈ２＋Ｉ２
正反应
幑 幐帯帯帯逆反应 ２ＨＩ

来进行讨论。
将氢和碘置于密闭容器中，维持温度在４２５℃进行反应。开始

时，Ｈ２和Ｉ２分子相互反应的速率ｖ正 最大，如图３１所示。随着
正反应的进行，反应物的浓度逐渐降低，因而反应速率ｖ正 也逐渐

图３１　正、逆反应速率与
化学平衡的关系

变小。可以说ｖ正 随着反应物浓
度降低而变小或ｖ正 随反应时间
的增长而变小。另一方面，正反
应一经开始，便有少量 ＨＩ分子
形成，逆反应也就开始了。此
时，逆反应的速率ｖ逆 很小。随
着正反应的进行，ＨＩ的浓度不
断升高，因而逆反应速率ｖ逆 便
逐渐增大。亦即ｖ逆 随生成物浓
度升高而增大或ｖ逆 随反应时间

的增长而增大。经过一定的反应时间，ｖ正 与ｖ逆 达到相等。此时
反应物和生成物的浓度都不再随时间而变化。
对于可逆反应，当正、逆反应速率相等时，系统所处的状态称

为平衡状态。
如果条件不改变，这种状态可以维持下去。从表观上看，反应

好像已经停止，实际上正、逆反应都在进行，只不过是它们的速率
相等、方向相反，两个反应的结果相互抵消，使整个系统处于动态
平衡。若外界条件改变，正、逆反应速率则会发生改变，原有的平
衡将被破坏，直到建立新的动态平衡。
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３２　平衡常数

３２１　实验平衡常数
对于前述的可逆反应：

Ｈ２＋Ｉ 幑幐２ ２ＨＩ
做进一步的研究，就会发现可逆反应的另一特点。如表３１所示，
当在系统中引入不同起始浓度的ｃ（Ｈ２）和ｃ（Ｉ２），并在同一温度下
反应达到平衡时，各物质的浓度并不相同。但是，生成物浓度幂和
反应物浓度幂的乘积之比 ［ｃ２（ＨＩ）／ｃ（Ｈ２）ｃ（Ｉ２）］近乎相等。亦即
此比值为一常数。这个常数就是该反应在指定温度下的浓度实验平
衡常数Ｋｃ （或称浓度经验平衡常数）。

表３１　平衡系统Ｈ２＋Ｉ 幑幐２ ２ＨＩ各物质的浓度 （４２５℃）

实例

反应前浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１） 平衡时浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１） 平衡时比值

ｃ（Ｈ２）
×１０３

ｃ（Ｉ２）
×１０３

ｃ（ＨＩ）
×１０３

ｃ（Ｈ２）
×１０３

ｃ（Ｉ２）
×１０３

ｃ（ＨＩ）
×１０３

ｃ２（ＨＩ）
／ｃ（Ｈ２）ｃ（Ｉ２）

１ １１３３６７ ７５０９８ ０ ４５６４７ ０７３７８ １３５４４ ５４４６８
２ １０６７７３ １０７６１０ ０ ２２５２３ ２３３６０ １６８５０ ５３９６４
３ １０６６６３ １１９６４２ ０ １８３１３ ３１２９２ １７６７１ ５４４９２

对于任一可逆反应：
ｄＤ＋ｅ 幑幐Ｅ ｇＧ＋ｈＨ

在一定温度下达到平衡时，反应物Ｄ、Ｅ和产物Ｇ、Ｈ的平衡浓度均
有如下关系：

ｃｇ（Ｇ）ｃｈ（Ｈ）
ｃｄ（Ｄ）ｃｅ（Ｅ）＝Ｋｃ

（３１）

在一定温度下，不论起始浓度如何，也不管反应从哪个方向开
始进行，达到平衡状态时，上述关系总是成立的。
对于有气体参与的可逆反应，由于温度一定时，气体的压力与

浓度成正比。平衡常数表达式中常以平衡时气体的分压来代替气体
物质的浓度。此种表达的平衡常数称为分压实验平衡常数或压力实
验平衡常数Ｋｐ。如化学平衡：

２ＳＯ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ幑幐） ２ＳＯ３（ｇ）

其平衡常数表达式为：
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Ｋｃ＝
ｃ２（ＳＯ３）

ｃ２（ＳＯ２）ｃ（Ｏ２）　
或　Ｋｐ＝ ｐ２（ＳＯ３）

ｐ２（ＳＯ２）ｐ（Ｏ２）

显然，实验平衡常数的单位由其平衡常数表达式决定。Ｋｃ的
单位为 （ｍｏｌ·Ｌ－１）（ｇ＋ｈ）－（ｄ＋ｅ），Ｋｐ 的单位为Ｐａ（ｇ＋ｈ）－（ｄ＋ｅ） （如
用大气压则应做相应换算）。但该常数往往只给出数值而不标出单
位。Ｋｃ与Ｋｐ 均属于实验平衡常数 Ｋ。Ｋ 值越大，表示反应愈
完全。
３２２　标准平衡常数
标准平衡常数Ｋ是根据标准热力学函数计算得来的，所以又称

为热力学平衡常数。热力学上规定平衡常数表达式中有关物质的浓
度 （或分压）都要分别除以其标准态。溶液的标准态ｃ为１ｍｏｌ·
Ｌ－１，而气体分压的标准态ｐ为１０１３２５Ｐａ。例如，下列反应

ｄＤ（ｇ）＋ｅＥ（ｇ幑幐） ｇＧ（ｇ）＋ｈＨ（ｇ）

Ｋ
ｐ＝

ｐ（Ｇ）／ｐ［ ］ ｇ ｐ（Ｈ）／ｐ［ ］ ｈ

ｐ（Ｄ）／ｐ［ ］ ｄ ｐ（Ｅ）／ｐ［ ］ ｅ （３２）

ｄＤ（ａｑ）＋ｅＥ（ａｑ幑幐） ｇＧ（ａｑ）＋ｈＨ（ａｑ）

Ｋ
ｃ＝

ｃ（Ｇ）／ｃ［ ］ ｇ ｃ（Ｈ）／ｃ［ ］ ｈ

ｃ（Ｄ）／ｃ［ ］ ｄ ｃ（Ｅ）／ｃ［ ］ ｅ （３３）

对于有固体参与的可逆反应，Ｋ表达式中不列入固体物质。例如：

ｄＤ（ａｑ）＋ｅＥ（ｓ幑幐） ｇＧ（ｓ）＋ｈＨ（ｇ）

Ｋ＝ ｐ（Ｈ）／ｐ［ ］ ｈ

ｃ（Ｄ）／ｃ［ ］ ｄ （３４）

对于有液体参与的可逆反应，如果该液体不是溶剂，则在Ｋ表达

式中应出现。例如：

Ｃ２Ｈ５ＯＨ（ｌ）＋ＣＨ３ＣＯＯＨ（ｌ幑幐） ＣＨ３ＣＯＯＣ２Ｈ５（ｌ）＋Ｈ２Ｏ（ｌ）

Ｋ＝
［ｃ（ＣＨ３ＣＯＯＣ２Ｈ５）／ｃ］［ｃ（Ｈ２Ｏ）／ｃ］
［ｃ（Ｃ２Ｈ５ＯＨ）／ｃ］［ｃ（ＣＨ３ＣＯＯＨ）／ｃ］

（３５）

　　本书为了简化书写，用方括号 ［　］表示物质的相对浓度或相
对压力。即
Ｂ的相对浓度 ［Ｂ］＝ｃ（Ｂ）／ｃ
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Ｂ气体的相对分压 ［ｐ（Ｂ）］＝ｐ
（Ｂ）
ｐ

这样，式 （３４）、式 （３５）便可分别简写为：

Ｋ＝
［ｐ（Ｈ）］ｈ
［Ｄ］ｄ 　　　　　　

Ｋ＝
［ＣＨ３ＣＯＯＣ２Ｈ５］［Ｈ２Ｏ］
［Ｃ２Ｈ５ＯＨ］［ＣＨ３ＣＯＯＨ］

由此可知，Ｋ是无量纲的，这与Ｋ （Ｋｃ或Ｋｐ）不同；气体
在Ｋ表达式中均用相对分压表示。

３３　多重平衡规则

如果一个反应是其他两个或更多反应的总和，则这个总反应的
平衡常数等于其他各个反应的平衡常数的乘积。这就是多重平衡规
则。如７００℃时，下述两个反应：

反应１ ＳＯ２（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ幑幐） ＳＯ３（ｇ）

Ｋｃ１＝
ｃ（ＳＯ３）

ｃ（ＳＯ２）ｃ
１
２（Ｏ２）

＝２０

反应２ ＮＯ２（ｇ幑幐） ＮＯ（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ）

Ｋｃ２＝
ｃ（ＮＯ）ｃ

１
２（Ｏ２）

ｃ（ＮＯ２） ＝００１２

把反应１、反应２相加得：
　　反应３ ＳＯ２（ｇ）＋ＮＯ２（ｇ幑幐） ＳＯ３（ｇ）＋ＮＯ（ｇ）

Ｋｃ３＝Ｋｃ１Ｋｃ２＝
ｃ（ＳＯ３）

ｃ（ＳＯ２）ｃ
１
２（Ｏ２）

×ｃ
（ＮＯ）ｃ

１
２（Ｏ２）

ｃ（ＮＯ２）

＝ｃ
（ＳＯ３）ｃ（ＮＯ）

ｃ（ＳＯ２）ｃ（ＮＯ２）＝２０×００１２＝０２４

推广至一般情况：
若 反应Ｎ＝反应Ａ＋反应Ｂ＋…

则 Ｋｃ（Ｎ）＝Ｋｃ（Ａ）Ｋｃ（Ｂ）… （３６）

３４　有关化学平衡的计算

化学反应一旦在一定条件下达到平衡，平衡系统中各物质浓度
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之间的数量关系则因制约于平衡常数而被确定下来。实验和工业生
产中正是根据这种平衡关系来计算有关物质的平衡浓度、平衡常数
以及反应物的转化率。下面以实例来说明这些计算。

【例３１】在某温度下，反应 幑幐Ａ＋Ｂ Ｇ＋Ｄ在溶液中进行，
平衡后各物质的浓度如下。

ｃ（Ａ）＝０３３ｍｏｌ·Ｌ－１　　ｃ（Ｂ）＝３３３ｍｏｌ·Ｌ－１

ｃ（Ｇ）＝０６７ｍｏｌ·Ｌ－１　　ｃ（Ｄ）＝０６７ｍｏｌ·Ｌ－１

求 （１）在该温度下反应的平衡常数；（２）反应开始前Ａ、Ｂ的浓
度；（３）Ａ的转化率。
解　（１）求平衡常数
该反应的平衡常数表达式为：

Ｋｃ＝ｃ
（Ｇ）ｃ（Ｄ）
ｃ（Ａ）ｃ（Ｂ）

将各物质的平衡浓度代入上式，得

Ｋｃ＝０６７×０６７０３３×３３３＝０４１

（２）求反应前Ａ、Ｂ的浓度
由反应方程式可知，每生成１ｍｏｌＧ就同时生成１ｍｏｌＤ，相应

消耗１ｍｏｌＡ和１ｍｏｌＢ。反应开始前系统中无Ｇ和Ｄ，至平衡时，
每升溶液中共生成０６７ｍｏｌＧ和０６７ｍｏｌＤ，相应消耗０６７ｍｏｌＡ
和０６７ｍｏｌＢ，余下的Ａ浓度为０３３ｍｏｌ·Ｌ－１。所以反应前Ａ的
浓度＝消耗的浓度＋平衡时的浓度＝０６７＋０３３＝１００ｍｏｌ·Ｌ－１。
同理，反应前Ｂ的浓度＝０６７＋３３３＝４００ｍｏｌ·Ｌ－１。

（３）求转化率
反应中反应物的转化量 （即消耗量）与反应前该物质的量之比

即为该物质的转化率。

Ａ的转化率＝ ０６７
０６７＋０３３×１００％＝６７％

【例３２】在上例中若反应开始前 Ａ的浓度仍为１ｍｏｌ·Ｌ－１，
而Ｂ的浓度降低为１ｍｏｌ·Ｌ－１。求 （１）平衡时各物质的浓度；
（２）Ａ的转化率。
解　（１）求平衡时各物质的浓度
设平衡时ｃ（Ｇ）＝ｘｍｏｌ·Ｌ－１
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　　　　　　　　　　Ａ　　＋　Ｂ 幑幐　 　Ｇ　＋　Ｄ
反应前浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）　 　 　１　　　 　１　　　　０　　　０
平衡时浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）　 　１－ｘ　　 １－ｘ　　　ｘ　　　ｘ

将平衡浓度代入 Ｋｃ＝ｃ
（Ｇ）ｃ（Ｄ）
ｃ（Ａ）ｃ（Ｂ）＝０４１

得 ｘｘ
（１－ｘ）（１－ｘ）＝０４１

解此方程，得ｘ＝０４ｍｏｌ·Ｌ－１，则平衡时：
ｃ（Ｇ）＝ｃ（Ｄ）＝０４ｍｏｌ·Ｌ－１；ｃ（Ａ）＝ｃ（Ｂ）＝０６ｍｏｌ·Ｌ－１

（２）求转化率：Ａ的转化率＝０４１ ×１００％＝４０％

比较 ［例３１］和 ［例３２］可知，提高反应物Ｂ的浓度，可
以提高另一反应物Ａ的转化率。
在许多实际工作中，经常会遇到Ｋｃ与Ｋｐ 之间的换算问题。

在举出这类实例之前，先推导出Ｋｃ与Ｋｐ的关系式。
设在一定温度下，容积为Ｖ的密闭容器内有下述化学平衡系统：

ｄＤ＋ｅ 幑幐Ｅ ｇＧ＋ｈＨ

Ｄ、Ｅ、Ｇ、Ｈ均视为理想气体，以ｐＤ、ｐＥ、ｐＧ、ｐＨ 分别代表它
们的分压。根据理想气体状态方程：

ｐ＝ｎＶＲＴ＝ｃＲＴ

则 ｐＤ＝ｃ（Ｄ）ＲＴ　　　ｐＥ＝ｃ（Ｅ）ＲＴ
ｐＧ＝ｃ（Ｇ）ＲＴ　　 ｐＨ＝ｃ（Ｈ）ＲＴ

代入平衡常数关系式：

Ｋｐ＝
ｐｇＧｐｈＨ
ｐｄＤｐｅＥ

＝ｃ
ｇ（Ｇ）ｃｈ（Ｈ）
ｃｄ（Ｄ）ｃｅ（Ｅ）

（ＲＴ）（ｇ＋ｈ）－（ｄ＋ｅ）

令 （ｇ＋ｈ）－（ｄ＋ｅ）＝Δｎ （反应方程式中，反应前后气体计量系数
的差值）

Ｋｐ＝Ｋｃ（ＲＴ）Δｎ （３７）
式中，当压力单位取Ｐａ，体积单位取Ｌ，浓度取 ｍｏｌ·Ｌ－１

时，Ｒ的值为８３１４×１０３Ｐａ·Ｌ·ｍｏｌ－１·Ｋ－１。
【例３３】已知１０００Ｋ时反应２ＳＯ２＋Ｏ 幑幐２ ２ＳＯ３的Ｋｐ＝３４５×

１０－２Ｐａ－１，求Ｋｃ。
解　依 Ｋｃ＝Ｋｐ（ＲＴ）－Δｎ
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已知 Δｎ＝２－（２＋１）＝－１
所以　　Ｋｃ＝Ｋｐ（ＲＴ）

＝３４５×１０－２Ｐａ－１×８３１４×１０３Ｐａ·Ｌ·ｍｏｌ－１·Ｋ－１×１０００Ｋ
＝２８７×１０５Ｌ·ｍｏｌ－１

【例３４】已知某温度时，反应ＣＯ＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＣＯ２＋Ｈ２的Ｋｃ为
０８，求Ｋｐ。
解　依 Ｋｐ＝Ｋｃ（ＲＴ）Δｎ

已知 Δｎ＝（１＋１）－（１＋１）＝０
所以 Ｋｐ＝Ｋｃ（ＲＴ）０＝Ｋｃ＝０８
在工业生产中，对于有气态物质参与的反应，运用Ｋｐ进行计

算比较方便。

３５　化学平衡的移动

在介绍化学平衡时，已经指出，化学平衡状态并不意味着反应
停止进行，只是正反应速率等于逆反应速率，反应物的浓度和产物
的浓度不再随时间改变。这是一种动态平衡。实际上这种平衡是有
条件的、相对的、暂时的。一旦条件改变，平衡状态就遭到破坏，
可逆反应从暂时的平衡变成不平衡，经过一定的时间，在新的条件
下又建立了新的、暂时的平衡状态。新的平衡建立时，反应物和生
成物的浓度与原平衡状态时的浓度已经不相同了。
因为条件改变，旧的平衡被破坏，引起反应系统中各物质的量

随之改变，从而达到新平衡状态的过程称为化学平衡的移动。
化学平衡的移动，在工业生产中有着重要的意义，我们研究化

学平衡，就是要做平衡的转化工作，使化学平衡尽可能向着有利于
生产需要的方向转化。
浓度、压力和温度等因素都可以引起化学平衡的移动。下面分

别讨论。
３５１　浓度 （或分压）变化对化学平衡的影响
以合成氨的反应为例，来讨论浓度改变对平衡移动的影响。

３Ｈ２＋Ｎ 幑幐２ ２ＮＨ３

该反应在一定温度下达到平衡时，Ｋｃ＝
ｃ２（ＮＨ３）

ｃ３（Ｈ２）ｃ（Ｎ２）
。当加大 Ｎ２
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和 （或）Ｈ２的浓度时，ｃ３（Ｈ２）和ｃ（Ｎ２）的乘积增大，系统不再
处于平衡状态，平衡向正反应方向移动。随着反应进行，系统又达
到一个新的平衡状态。新的平衡建立后，ｃ（ＮＨ３）、ｃ（Ｈ２）和ｃ
（Ｎ２）已和前一平衡状态下各自的浓度不同了，其中ｃ（ＮＨ３）的浓
度比前一平衡态时增加了。若减少反应物浓度，情况恰好相反。
浓度对化学平衡的影响可概括为：在其他条件不变的情况下，

增加反应物浓度或减少生成物浓度，化学平衡向正反应方向移动；
增加生成物浓度或减少反应物浓度，化学平衡向逆反应方向移动。
对于有气体物质参与的反应，增大 （或减小）某一气体物质的

分压就是增大 （或减小）该气体物质的浓度，结果与以上讨论的情
况是一致的。
根据浓度或分压对化学平衡的影响，在化工生产上，为了提高

反应物 （原料）的转化率，可根据具体情况采用增大或降低某一物
质的浓度或分压来实现。例如，在高温下由石灰石烧制生石灰的
反应：

ＣａＣＯ 幑幐３ ＣａＯ＋ＣＯ２
实际生产中就是使生成的ＣＯ２ 不断地从平衡体系中排出，平衡不
断地向右移动，使石灰石完全转化为ＣａＯ和ＣＯ２。

３５２　系统总压力变化对化学平衡的影响
对于有气体物质参与的反应，系统总压力改变时，有可能引起

化学平衡的移动。平衡移动的方向由反应物气体分子与产物气体分
子计量系数之差Δｎ决定。以下先以合成氨反应做一分析。

Ｎ２（ｇ）＋３Ｈ２（ｇ幑幐） ２ＮＨ３（ｇ）

当反应在一定温度下达到平衡时，各组分的平衡分压力为ｐ（Ｎ２）、

ｐ（Ｈ２）、ｐ（ＮＨ３）。那么
ｐ２（ＮＨ３）

ｐ３（Ｈ２）ｐ（Ｎ２）
＝Ｋｐ

如果平衡系统的总压力增加到原来的２倍 （即体积缩小１倍），
这时，各组分的分压也相应增加到原来的２倍，分别为２ｐ（Ｈ２）、
２ｐ（Ｎ２）、２ｐ（ＮＨ３）。分母增加的倍数大于分子，此时系统已不再
处于平衡状态。这时原平衡向着生成氨 （气体分子总数减少）的正
反应方向进行。随着反应的进行，ｐ（ＮＨ３）不断增大，ｐ（Ｈ２）和
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ｐ（Ｎ２）不断下降。最后重新等于Ｋｐ 时，系统在新的条件下达到
新的平衡。
如果将平衡系统的压力降低到原来的一半 （即体积增大１倍），

这时，各组分的分压也分别减小到原来的一半，分别为１
２ｐ
（Ｈ２）、

１
２ｐ
（Ｎ２）、１２ｐ

（ＮＨ３）。此时，系统也已不再处于平衡状态，反应

逆向进行，即平衡向氨分解为氮和氢的方向 （即气体分子总数增加
的方向）移动。在反应进行的过程中，随着 ＮＨ３ 不断分解，

ｐ（ＮＨ３）不断下降；ｐ（Ｈ２）、ｐ（Ｎ２）不断增大。最后系统在新的
条件下达到新的平衡。
在上述例子中，Δｎ＝２－（３＋１）＝－２，即反应物的气体分子

总数大于产物气体分子总数。增大系统总压力时，平衡向气体分子
数少的方向 （生成ＮＨ３ 的方向）移动。同理，如果Δｎ＞０，则情
形恰与上面相反。那么，Δｎ＝０时的情形又如何呢？例如，下列
反应：

ＣＯ（ｇ）＋Ｈ２Ｏ（ｇ幑幐） ＣＯ２（ｇ）＋Ｈ２（ｇ）

在一定温度下达到平衡时，各组分的平衡分压为ｐ（ＣＯ）、ｐ
（Ｈ２Ｏ）、ｐ（ＣＯ２）、ｐ（Ｈ２），则有：

ｐ（ＣＯ２）ｐ（Ｈ２）
ｐ（ＣＯ）ｐ（Ｈ２Ｏ）＝Ｋｐ

当系统总压力增大到原来的２倍时，各组分的分压力亦为原来的２
倍，分别为２ｐ（ＣＯ）、２ｐ（Ｈ２Ｏ）、２ｐ（ＣＯ２）及２ｐ（Ｈ２）。由于压力
平衡常数表达式的分子与分母总是同倍数地增大或减小，所以，总
压力变化对平衡没有影响。至此，总压力对平衡移动的影响可归结
为以下两点。
对于有气体参与的反应，如果气体反应物的总分子数与气体生

成物总分子数不相等 （即Δｎ≠０），等温下增大总压力，平衡向气
体分子数减少的方向移动；降低总压力，则平衡向气体分子数增加
的方向移动。如果Δｎ＝０，则增大或降低总压力对平衡没有影响。
对于在溶液中进行的反应，改变总压力对平衡几乎没有影响。

因为压力对液体的体积影响极小。
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３５３　温度变化对化学平衡的影响
温度对化学平衡的影响与前两种情况有本质的区别。改变浓度

或压力只能使平衡点改变，而温度的变化，却导致平衡常数数值的
改变。平衡常数Ｋ与热力学温度Ｔ的关系如下。

ｌｇＫ＝
－ΔｒＨ

ｍ

２３０３ＲＴ＋Ｂ
（３８）

式中，ΔｒＨ
ｍ 是 （正）反应的热效应；对于确定的反应，Ｂ为

常数。在温度变化不大时，ΔｒＨ
ｍ 可视为常数。若ΔｒＨ


ｍ 为负值，

即正反应为放热反应，若温度升高，由式 （３８）可知，ｌｇＫ变

小，即在达到新的平衡时，生成物浓度减少，也就是说，平衡向逆
反应方向移动；当ΔｒＨ

ｍ 为正值，即正反应为吸热反应，若温度
升高，由式 （３８）可知，ｌｇＫ的负值变小，即ｌｇＫ增大，在达
到新的平衡时，生成物浓度增大，也就是说平衡向正反应方向移动
（吸热反应方向移动）。
综上所述，温度对化学平衡的影响为：温度降低时，平衡向放

热反应方向移动；温度升高时，平衡向吸热反应方向进行。
温度对平衡常数数值的影响是很大的。例如反应：

Ｎ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ幑幐） ２ＮＯ（ｇ）

在２９８Ｋ，Ｋｃ＝１×１０－３０，而在２２７３Ｋ时，Ｋｃ＝０１０。这就是说，
常温下几乎不能进行的反应，在高温时则部分 Ｎ２ 可转化为 ＮＯ。
这就是雷雨后大气中可生成ＮＯ及电弧法制 ＨＮＯ３的道理。
３５４　平衡移动的总规律———勒夏特列原理
综合以上影响平衡移动的各种结论，可以得出一个更为概括的

规律。这就是法国科学家勒夏特列 （ＬｅＣｈａｔｅｌｉｅｒ）在１８８７年提出
的原理：假如改变平衡系统的条件之一，如温度、压力或浓度，平
衡就向减弱这个改变的方向移动。根据该原理，可得出以下结论。
当增加反应物浓度时，平衡就向能减少反应物浓度的方向 （正

反应方向）移动。减少生成物浓度时，平衡就向能增加生成物浓度
的方向移动。
当增大压力时，平衡就向能减小压力 （即减小气体分子数目）

的方向移动。减小压力时，平衡就向能增大压力 （即增加气体分子
数目）的方向移动。
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当升高温度时，平衡就向能降低温度 （即吸热）的方向移动。
降低温度时，平衡就向能升高温度 （即放热）的方向移动。
勒夏特列原理是一条普遍的规律，它对于所有的动态平衡 （包

括物理平衡）都是适用的。必须指出的是，它只能应用于已经达到
平衡的系统，对于尚未达到平衡的系统是不适用的。

３６　化学反应速率和化学平衡在工业中综合应用
的举例

　　我们学习化学反应速率和化学平衡的知识，除对于化学反应本
身有一个更全面的了解外，其最根本的目的，是能运用这些知识解
决化工生产中的实际问题。在生产实际中，化学反应速率和化学平
衡以及外界条件对它们的影响总是错综复杂的，要解决生产问题，
必须综合分析并抓住关键。以下是有关化工生产实际中的应用
举例。
３６１　接触法制硫酸的生产中反应速率与化学平衡的问题
接触法 （催化法）制 Ｈ２ＳＯ４ 的主要过程是：先焙烧硫铁矿或

硫磺制得ＳＯ２：
４ＦｅＳ２（ｓ）＋１１Ｏ２（ｇ幑幐） ８ＳＯ２（ｇ）＋２Ｆｅ２Ｏ３（ｓ）

Ｓ（ｓ）＋Ｏ２（ｇ幑幐） ＳＯ２（ｇ）

然后借助催化剂，使ＳＯ２与Ｏ２化合生成ＳＯ３。生成的ＳＯ３再用硫
酸来吸收。

２ＳＯ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ）幑 幐帯帯帯
催化剂

２ＳＯ３（ｇ）　　（ΔｒＨ
ｍ＜０）

这个反应是一个可逆的放热反应，而且反应后气体分子总数减少。
根据化学平衡移动的原理可以判断，降低温度和增大压力对提高
ＳＯ３产率是有利的。

表３２　２ＳＯ２＋Ｏ 幑幐２ ２ＳＯ３ 在不同温度下的平衡常数

温度／℃ ４００ ４２５ ４５０ ４７５ ５００ ５２５ ５５０ ５７５ ６００

Ｋｐ＝
ｐ２（ＳＯ３）

ｐ２（ＳＯ２）ｐ（Ｏ２）
４４０ ２４１ １３８ ８１８ ５０２ ３１８ ２０７ １３９ ９４１

由表３２可知，温度变化对该反应影响很大，因此，温度的控
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制是关键问题。至于压力，因在常压下操作已能达到较高的转化
率，所以工业生产中采取常压操作。
在ＳＯ２的转化反应中，为了加快ＳＯ２ 的转化速率，本应可以

采取升高温度的办法，但从表３２中可看出，升高温度会降低转化
率，因此必须使用催化剂使反应在较低的温度下迅速进行。已经知
道有许多物质能加速ＳＯ２ 的氧化反应。铂和某些金属氧化物对
ＳＯ２转化反应的催化活性如图３２所示。

图３２　ＳＯ２ 的转化率

利用催化剂虽然能显著增加反应速率，但由图３２可知，在
ＳＯ２转化为ＳＯ３的反应中，温度升高，转化率下降，应用铂催化
剂可以在较低的温度下得到很高的转化率，但铂价格昂贵，而且易
中毒。从图中所列四种金属氧化物来看，Ｖ２Ｏ５ （五氧化二钒）不
管是从反应速率或是从化学平衡来说，都是一种较好的催化剂。因
此，现在生产中大多采用Ｖ２Ｏ５。
生产中为了使ＳＯ２达到较高的转化率，一般采取以下几个措施。

① 加大反应物中的Ｏ２配比。由反应可知，ＳＯ２与Ｏ２分子数
之比为２∶１。但在实际配比时采用７％的ＳＯ２和１１％的Ｏ２原料气
（其余约８０％为Ｎ２）。这样ＳＯ２与Ｏ２分子数之比即为１∶１６。因
此氧是大大过量的。这样对ＳＯ２的转化是有利的。

② 二次转化，二次吸收。即ＳＯ２ 通过转化炉后 （转化率可达
９０％），进入吸收塔将其中的ＳＯ３吸收掉，余下气体 （含未转化的
ＳＯ２）再次进入转化炉内。这时由于已从平衡体系中将反应产物
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ＳＯ３取走了，因此，有利于反应继续向生成ＳＯ３ 的方向进行，使
余下的ＳＯ２进一步转化为ＳＯ３。再经吸收塔吸收。这样ＳＯ２ 的总
转化率大大提高，可达到９９７％。

③ 将此放热反应产生的热量不断取走，使反应一直被控制在
适当的温度下进行。为此，生产上采用多段催化氧化过程，在每一
段都采取热交换措施，可使ＳＯ２ 转化反应一直控制在最适宜的温
度 （４２０～４５０℃）下进行，保证取得足够高的转化率，而且也能充
分利用热量。

３６２　ＮＨ３氧化法生产ＨＮＯ３的反应速率问题
自从合成氨工业发展以来，多用氨作为原料生产ＨＮＯ３，称为

氨氧化法。它是将氨与过量空气混合，在高温下通过ＰｔＲｈ （铂
铑）合金丝网进行催化氧化。生产过程大致可分为三个基本步骤。

① 将氨和空气通过催化剂氧化成为一氧化氮。目前常采用的
催化剂是铂铑合金丝网，它不但机械性能好，而且活性高，可以
使９８％以上的氨氧化为ＮＯ。

② 使一氧化氮与空气中的氧进一步作用，生成红棕色的二氧
化氮：

２ＮＯ（ｇ）＋Ｏ２（ｇ幑幐） ２ＮＯ２（ｇ）

③ 将所得ＮＯ２用水吸收，制成稀硝酸：
３ＮＯ２（ｇ）＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ２ＨＮＯ３＋ＮＯ（ｇ）

剩余的 ＮＯ 可以再氧化为 ＮＯ２，循环吸收。要制得高浓度的

ＨＮＯ３，可用液体四氧化二氮与 Ｈ２Ｏ相互作用，同时通入高压氧，
在一定温度压力下，直接合成浓硝酸。

２Ｎ２Ｏ４（ｌ）＋２Ｈ２Ｏ（ｌ）＋Ｏ２（ｇ幑幐） ４ＨＮＯ３
在ＮＨ３氧化为ＮＯ的过程中，主要发生下列两个反应：

４ＮＨ３（ｇ）＋５Ｏ２（ｇ幑幐） ４ＮＯ（ｇ）＋６Ｈ２Ｏ（ｇ）　　　Ｋ９００℃＝１０５３

ΔｒＨ
ｍ＝－９１０１ｋＪ·ｍｏｌ－１

４ＮＨ３（ｇ）＋３Ｏ２（ｇ幑幐） ２Ｎ２（ｇ）＋６Ｈ２Ｏ（ｇ）　　　Ｋ９００℃＝１０６７

ΔｒＨ
ｍ＝－１２７３ｋＪ·ｍｏｌ－１

这两个反应的平衡常数都很大。
为了制备 ＨＮＯ３，只希望第一个反应充分进行，而抑制第二

个反应的发生。实验证明用铂铑 （ＰｔＲｈ）催化剂可使第一个反应
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大大加速，使ＮＨ３氧化时主要是生成ＮＯ和 Ｈ２Ｏ。这里是利用催
化剂的选择性，使第一个化学反应能顺利地进行而抑制第二个化学
反应。
其次，从反应速率来看，只有在高温下氨的氧化反应速率才比

较快。但它是一个放热反应，温度过高，对平衡不利 （即不利于反
应向右进行），所以温度只能控制在９００℃左右。在实际生产过程
中，为使反应温度不超过９００℃，通常只需控制氨的浓度 （约１１％～
１２％），使反应不要进行得过快以至放出过多的热量导致体系温度
增加，让反应以适中的速率进行，放出的热量得以及时扩散，这样
既保证有较快的反应速率，又保证有较高的转化率。
通过以上具体例子的分析，关于反应速率与化学平衡的综合应

用，可以总结出如下要点。

① 使一种价廉易得的原料适当过量，以提高另一种原料的转
化率。例如，在ＳＯ２ 氧化生成ＳＯ３ 的反应中，使氧气过量，使
ＳＯ２充分转化。但需指出，一种原料的过量也应适可而止。如过量
太多会使另一种原料的浓度变小。此外，对于气相反应，要注意原
料气的性质，防止它们的配比进入爆炸范围，以免引起安全事故。

② 对于气体反应，加大压力会使反应速率加快，并可能提高
转化率。但增大压力，对设备材质的要求更高。故须结合国情，综
合考虑。例如合成氨反应，若在１０１３×１０３ｋＰａ的高压下，可以不
用催化剂就能得到很高的转化率。然而这种高压设备价格昂贵，目
前我国大多数工厂仍采用中压 （２０３×１０２ｋＰａ）法合成。

③ 升高温度能增加反应速率，对于吸热反应，还能提高转化
率。但须注意，有时温度过高会使反应物和生成物分解，还会加大
能源的消耗。

④ 采用催化剂可加快反应速率，缩短达到平衡的时间 （但并
不改变转化率），但选用催化剂时，须注意催化剂的活化温度，对
易中毒的催化剂应注意原料的纯化。还须考虑催化剂的价格。
化学反应速率和化学平衡是化工生产和科学实验中两个非常重

要且彼此密切相关的问题。在实际工作中，应当反复实践，综合分
析，采取最有利的工艺条件，以达到多、快、好、省地进行生产的
目的。
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习　　　题

３１　什么叫可逆反应？可逆反应有什么特点？
３２　平衡常数Ｋ 有什么意义？如何判断一个反应是否达到平衡？
３３　写出下列可逆反应的实验平衡常数 （Ｋｃ）和Ｋ表达式：

（１）ＳＯ２（ｇ）＋１２Ｏ２
（ｇ幑幐） ＳＯ３（ｇ）

（２）ＳｉＣｌ４（ｌ）＋２Ｈ２Ｏ（ｇ幑幐） ＳｉＯ２（ｓ）＋４ＨＣｌ（ｇ）
（３）２Ｎ２Ｏ５（ｇ幑幐） ４ＮＯ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ）
（４）３Ｆｅ（ｓ）＋４Ｈ２Ｏ（ｇ幑幐） Ｆｅ３Ｏ４（ｓ）＋４Ｈ２（ｇ）
３４　计算下列反应在１７７３Ｋ时的平衡常数Ｋｃ和Ｋｐ。已知达到平衡时：

ｃ（Ｎ２）＝００５ｍｏｌ·Ｌ－１；ｃ（Ｏ２）＝００５ｍｏｌ·Ｌ－１；ｃ（ＮＯ）＝００００５５ｍｏｌ·Ｌ－１。
２ＮＯ（ｇ幑幐） Ｎ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ）

３５　反应２ＮＯ（ｇ）＋Ｂｒ２（ｇ） ２ＮＯＢｒ（ｇ）在６２３Ｋ时建立平衡，测得平
衡混合物中各物质的浓度为ｃ（ＮＯ）＝０３０ｍｏｌ·Ｌ－１；ｃ（Ｂｒ２）＝０１１ｍｏｌ·
Ｌ－１；ｃ（ＮＯＢｒ）＝００４６ｍｏｌ·Ｌ－１，求Ｋｃ、Ｋｐ和Ｋ。

３６　设有可逆反应：Ａ（ａｑ）＋Ｂ（ａｑ 幑幐） Ｃ（ａｑ）＋Ｄ（ａｑ），已知在某温度
下Ｋｃ＝２。问

（１）平衡时，生成物浓度幂的积大还是反应物浓度幂的积大？
（２）当Ａ、Ｂ、Ｃ、Ｄ四种物质的浓度均为１ｍｏｌ·Ｌ－１时，该反应系统是

否处于平衡状态？正、逆反应速率哪一方较快？
３７　已知在９３７℃时，下列两化学平衡的Ｋｃ值：
（１）Ｆｅ（ｓ）＋ＣＯ２（ｇ幑幐） ＦｅＯ（ｓ）＋ＣＯ（ｇ）　Ｋｃ１＝１４７
（２）ＦｅＯ（ｓ）＋Ｈ２（ｇ幑幐） Ｆｅ（ｓ）＋Ｈ２Ｏ（ｇ）　Ｋｃ２＝０４２０

问在该温度下，反应ＣＯ２（ｇ）＋Ｈ２（ｇ幑幐） ＣＯ（ｇ）＋Ｈ２Ｏ（ｇ）的Ｋｃ为多少？
３８　原料气Ｎ２、Ｈ２ 在某温度下反应达到平衡时，设ｃ（Ｎ２）＝３ｍｏｌ·Ｌ－１，

ｃ（Ｈ２）＝９ｍｏｌ·Ｌ－１，ｃ（ＮＨ３）＝４ｍｏｌ·Ｌ－１。求反应 Ｎ２（ｇ）＋３Ｈ２（ｇ 幑幐）
２ＮＨ３（ｇ）的Ｋｃ并计算氮的转化率。

３９　在某温度下，设有３ｍｏｌ乙醇与３ｍｏｌ乙酸反应 ［Ｃ２Ｈ５ＯＨ（ｌ）＋
ＣＨ３ＣＯＯＨ（ｌ幑幐） ＣＨ３ＣＯＯＣ２Ｈ５（ｌ）＋Ｈ２Ｏ（ｌ）］，平衡时，它们的转化率均为
０６６７。求Ｋｃ。

３１０　已知在某温度下反应：ＣＯ（ｇ）＋Ｈ２Ｏ（ｇ 幑幐） Ｈ２（ｇ）＋ＣＯ２（ｇ）的
Ｋｃ为１０。若反应前ｃ（ＣＯ）＝２ｍｏｌ·Ｌ－１，ｃ（Ｈ２Ｏ）＝３ｍｏｌ·Ｌ－１。问平衡时，
ＣＯ转化为ＣＯ２ 的转化率为多少？

３１１　Ｎ２Ｏ４ 按下式解离：
Ｎ２Ｏ４（ｇ幑幐） ２ＮＯ２（ｇ）

已知５２℃解离平衡时有一半的 Ｎ２Ｏ４ 解离，并知平衡系统的压力为１０１ｋＰａ。
问Ｋ为多少？
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３１２　已知在某温度下反应：ＣａＣＯ３（ｓ幑幐） ＣａＯ（ｓ）＋ＣＯ２（ｇ）的Ｋｐ 值
为４９ｋＰａ。问在该温度下，下列各种情况哪些能建立化学平衡？哪些不能建
立化学平衡？

（１）密闭容器中有ＣａＯ、ＣＯ２；ｐ（ＣＯ２）＝１０１ｋＰａ。
（２）密闭容器中有ＣａＣＯ３、ＣａＯ。
（３）密闭容器中有ＣａＣＯ３、ＣＯ２；ｐ（ＣＯ２）＝１０ｋＰａ。
（４）密闭容器中有ＣａＣＯ３、ＣＯ２；ｐ（ＣＯ２）＝１０１ｋＰａ。
（５）密闭容器中有ＣａＯ、ＣＯ２；ｐ（ＣＯ２）＝１０ｋＰａ。
３１３　在一密闭容器中，反应：ＣＯ（ｇ）＋Ｈ２Ｏ（ｇ 幑幐） ＣＯ２（ｇ）＋Ｈ２（ｇ）
的平衡常数Ｋｃ＝４８９ （５００℃），求：

（１）当起始 Ｈ２ 和ＣＯ的物质的量之比为１，达到平衡时ＣＯ的转化率为
多少？

（２）当起始 Ｈ２Ｏ和ＣＯ的物质的量之比为３，达到平衡时，ＣＯ的转化率
为多少？

（３）根据计算结果，能得到什么结论。
３１４　 已 知２ＳＯ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ幑幐） ２ＳＯ３（ｇ）在 温 度 ７２３℃ 达 到 平 衡 时，

ｐ（ＳＯ３）＝３６１７ｋＰａ，ｐ（ＳＯ２）＝４９０４ｋＰａ，ｐ（Ｏ２）＝１６７２ｋＰａ，求Ｋｐ和Ｋ。



４　酸碱反应
多数化学变化都属于酸碱反应。不仅如此，其他许多化学反应

也常与酸、碱有关或受系统酸、碱性的影响，因此，掌握酸碱反应
的本质和有关规律，就显得十分重要。

４１　酸碱的解离理论

人类很早就发现并使用了酸和碱。盐酸、硫酸、硝酸等强酸是
炼金术士在公元１１００～１６００年间发现的。但是当时人们并不知道
酸、碱的组成以及酸碱反应的实质。人们对于酸、碱的认识经历了
一个由浅入深、由低级到高级的过程。最初，人们是根据物质的性
质来区分酸和碱的。如有酸味，能使蓝色石蕊变成红色的是酸；有
涩味、滑腻感，使红色石蕊变成蓝色的是碱。酸、碱能相互反应，
反应后酸、碱性质便消失了。后来，人们又认为凡是酸的组成中均
含有氢元素，它们共同的酸性是由氢元素产生的。然而，许多含氢
的化合物并不具有酸性。
以上是人们对于酸、碱的低层次上的认识。随着生产和科学的

发展以及人们对于酸、碱认识的经验积累，１９世纪后期，解离理
论?产生以后，便形成了近代的酸碱理论。
酸碱的解离理论是１８８４年瑞典科学家阿伦尼乌斯?从他的电

?

?

解离理论即电离理论，因法定计量单位规定量的名称中用 “解离度”而不用
“电离度”，故现改为解离理论。

阿伦尼乌斯 （ＳＡＡｒｖｈｅｎｉｕｓ），１８５９年２月出生于瑞典乌普萨拉附近的威克。１７
岁时以数学和物理的优异成绩进入乌普萨拉大学，读完大学后又攻读博士学位。１８８１年９
月，在瑞典皇家科学院的物理教授德伦德 （ＥＥｄｌｕｎｄ）的实验室工作，从此开始了他的
电解质电离理论的研究。２４岁时，在他的博士论文中初步提出电解质在溶液中解离的
见解。这是一篇很有见地的学术超前文章，论文答辩时引起评委的不满，答辩只得了三
等。经过４年的努力，２８岁时他因提出完整的电离理论而成名。１９０３年４４岁的阿伦尼
乌斯因此荣获诺贝尔化学奖。除此之外，他还提出了温度对反应速率的影响，研究过
“免疫化学”、天体物理学等，曾被德皇封为 “全能教授”。
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离学说观点出发提出的，故称为阿伦尼乌斯酸碱理论 （简称阿氏
理论）。
阿伦尼乌斯解离理论的基本要点如下。

４１１　酸碱的定义
在水中能解离出的阳离子全部都是 Ｈ＋的化合物称作酸；能解

离出的阴离子全部都是ＯＨ－的化合物称作碱。
按照上述定义，ＨＣｌ、ＨＮＯ３、Ｈ２ＳＯ４、ＣＨ３ＣＯＯＨ、ＨＦ等都

是酸，而 ＮａＯＨ、Ｃａ（ＯＨ）２、Ｂａ（ＯＨ）２、ＫＯＨ、Ｆｅ（ＯＨ）２等都
是碱。
４１２　酸碱反应
酸或碱的性质主要是 Ｈ＋或ＯＨ－的性质。酸碱反应实质上就

是 Ｈ＋和ＯＨ－化合成 Ｈ２Ｏ的反应，亦即中和反应：
Ｈ＋＋ＯＨ － Ｈ２Ｏ （４１）

除中和反应之外，其他有关酸、碱参与的反应，均可认为是
Ｈ＋或ＯＨ－参与的反应。例如，酸与活泼金属的反应：

２Ｈ＋ ＋Ｚｎ Ｚｎ２＋＋Ｈ２↑
酸与金属氧化物和氢氧化物的反应：

２Ｈ＋ ＋ＦｅＯ Ｆｅ２＋＋Ｈ２Ｏ
２Ｈ＋＋Ｆｅ（ＯＨ）２ Ｆｅ２＋＋２Ｈ２Ｏ

碱与非金属硅的反应：
２ＯＨ－＋Ｈ２ Ｏ＋Ｓｉ ＳｉＯ２－３ ＋２Ｈ２↑

碱与铵盐的反应：
ＯＨ－＋ＮＨ＋ ４ Ｈ２Ｏ＋ＮＨ３↑

４１３　酸碱的强度
酸、碱的强度由它们在水溶液中的解离情况来决定。一般分为

强、中强、弱三类。
例如，ＨＣｌ、ＨＢｒ、ＨＩ、ＨＮＯ３、Ｈ２ＳＯ４、ＨＣｌＯ４ 等 是 强 酸；

ＮａＯＨ、ＫＯＨ、Ｂａ（ＯＨ）２等是强碱。它们在水溶液中完全解离，属于
强电解质。

Ｈ３ＰＯ４、ＨＮＯ２、Ｈ２ＳＯ３等是中强酸；在水溶液中的解离较强
酸要小，仅部分解离。

ＣＨ３ＣＯＯＨ （乙酸又名醋酸，常用符号 ＨＡｃ表示）、Ｈ２Ｓ （氢
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硫酸）、ＨＣＮ等是弱酸；ＮＨ３·Ｈ２Ｏ是弱碱。它们在水溶液中仅
微弱解离，其解离过程是可逆的，属于弱电解质。
酸碱的解离理论从物质的化学组成上揭示了酸碱的本质，明确

指出 Ｈ＋是酸的特征，ＯＨ－是碱的特征。从而揭示了中和反应的
实质就是 Ｈ＋与ＯＨ－反应而生成 Ｈ２Ｏ。它很好地解释了酸碱反应
的中和热都基本相同的实验事实。在此，酸碱解离理论是人们对酸
碱的认识由现象到本质的一次飞跃，对化学科学发展起到了积极的
推动作用，直至今日仍然普遍应用。

４２　水溶液中酸或碱的解离平衡

强酸、强碱在水溶液中是完全解离的。弱酸、弱碱则是部分解
离的，其解离过程是可逆的，存在着分子与已解离的离子间的解离
平衡。在这一节中，将讨论这种解离平衡所遵循的规律。
４２１　水的离子积和溶液的ｐＨ
水是重要的溶剂，本章所讨论的离子平衡都是在水溶液中建立

的。众所周知，纯水有微弱的导电能力，说明 Ｈ２Ｏ能够解离，其
解离过程可表示为：

２Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ３Ｏ＋＋ＯＨ－ （４２）

亦可简化为：
Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ＋＋ＯＨ－ （４３）

实验测定得知，２９５Ｋ时，１Ｌ纯水仅有１０－７ｍｏｌ水分子解离，

所以ｃ（Ｈ＋）＝ｃ（ＯＨ－）＝１０－７ｍｏｌ·Ｌ－１。因为 ［Ｈ＋］＝ｃ
（Ｈ＋）
ｃ

，

［ＯＨ－］＝ｃ
（ＯＨ－）
ｃ

，故根据平衡原理有：

Ｋ＝Ｋ
ｗ＝［Ｈ＋］［ＯＨ－］＝１０×１０－１４ （４４）

Ｋ
ｗ 称为水的离子积常数，简称为水的离子积。

Ｋ
ｗ 的意义是，一定温度时，水溶液中 ［Ｈ＋］和 ［ＯＨ－］之

积为一常数。
水的解离是吸热反应，温度升高，Ｋ

ｗ 增大，但常温时一般可
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以认为Ｋ
ｗ＝１０×１０－１４。

Ｋ
ｗ 反映了水溶液中 Ｈ＋浓度和ＯＨ－浓度间的相互制约关系。

这是一个非常重要的关系，它说明只要是水溶液，不管加入何种物
质，也不管加入多少，溶液中总是存在 Ｈ＋和 ＯＨ－，且 ［Ｈ＋］
和 ［ＯＨ－］之积一定是 Ｋ

ｗ。亦即已知 Ｈ＋ 浓度，就可以算出
ＯＨ－浓度；反之亦然。

【例４１】纯水中加入盐酸，使其浓度为０１０ｍｏｌ·Ｌ－１。求该
溶液的ＯＨ－浓度？
解　盐酸为强电解质，在水中完全解离，所以由 ＨＣｌ提供的

Ｈ＋浓度为０１ｍｏｌ·Ｌ－１。由于 Ｈ＋浓度增大，使水的解离平衡向
左移动，Ｈ２Ｏ本身所产生的 Ｈ＋浓度比１０－７ｍｏｌ·Ｌ－１还要小，这
与 ＨＣｌ产生的 Ｈ＋浓度０１ｍｏｌ·Ｌ－１相比较可忽略不计。因此，
平衡时水溶液中总的ｃ（Ｈ＋）≈０１０ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｈ＋］＝０１０。
因为 ［Ｈ＋］［ＯＨ－］＝１０×１０－１４

所以 ［ＯＨ－］＝１０×１０
－１４

０１０ ＝１０×１０－１３

即 ｃ（ＯＨ－）＝１０×１０－１３ｍｏｌ·Ｌ－１

根据 Ｈ＋ 和 ＯＨ－ 相互依存、相互制约的关系，可以统一用
［Ｈ＋］或 ［ＯＨ－］来表示溶液的酸碱性。在室温范围内
ｃ（Ｈ＋）＝ｃ（ＯＨ－）＝１×１０－７ｍｏｌ·Ｌ－１时，溶液显中性；
ｃ（Ｈ＋）＞１×１０－７ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｈ＋］＞［ＯＨ－］时，溶液显
酸性；
ｃ（Ｈ＋）＜１×１０－７ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｈ＋］＜［ＯＨ－］时，溶液显
碱性。
我们常使用一些 Ｈ＋浓度很小的溶液，如果直接用 Ｈ＋浓度表

示溶液的酸碱性，使用和记忆都很不方便，这时常采用ｐＨ来表示
溶液的酸碱性。ｐＨ的定义为：

ｐＨ＝－ｌｇ［Ｈ＋］ （４５）
【例４２】０１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＨＡｃ溶液的ｃ（Ｈ＋）＝１３３×１０－３ｍｏｌ·

Ｌ－１，求该溶液的ｐＨ。

解　 ［Ｈ＋］＝ｃ
（Ｈ＋）
ｃ ＝１３３×１０－３

ｐＨ＝－ｌｇ［Ｈ＋］
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ｐＨ＝－ｌｇ１３３×１０－３＝３－ｌｇ１３３＝２８８
【例４３】已知某溶液的ｐＨ为８８，求算该溶液的ｃ（Ｈ＋）。
解　 －ｌｇ［Ｈ＋］＝ｐＨ＝８８

ｌｇ［Ｈ＋］＝－８８
［Ｈ＋］＝１５８×１０－９即ｃ（Ｈ＋）＝１５８×１０－９ｍｏｌ·Ｌ－１

由以上计算可以看出，ｐＨ 是溶液酸碱性的量度。在室温下，

ｐＨ＝７，溶液为中性；ｐＨ＜７，溶液为酸性；ｐＨ＞７，溶液为
碱性。
也可以用ｐＯＨ来表示溶液的酸碱性：

ｐＯＨ＝－ｌｇ［ＯＨ－］ （４６）

因为［Ｈ＋］［ＯＨ－］＝１０－１４，两边取负对数：

－ｌｇ［Ｈ＋］＋ （－ｌｇ［ＯＨ－］）＝１４
即 ｐＨ＋ｐＯＨ＝１４ （４７）
因此，ｐＨ也间接地表示了ｃ（ＯＨ－）的浓度。如ｐＨ＝５的溶

液，ｐＯＨ＝１４－５＝９。则其ｃ（ＯＨ－）＝１×１０－９ｍｏｌ·Ｌ－１。
通常，溶液的ｃ（Ｈ＋）在１～１０－１４ｍｏｌ·Ｌ－１之间时，使用ｐＨ

表示，这时ｐＨ在０～１４之间。更强的酸性溶液ｐＨ 可小于０，如
１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＨＣｌ的ｐＨ＝－１。更强的碱性溶液ｐＨ可大于１４，如

１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＮａＯＨ 溶液的ｐＨ＝１５。在这种情况下，用物质的量
浓度表示更为方便，通常就不再用ｐＨ表示了。
测定溶液ｐＨ 的方法很多，酸度计是最常用的准确测定溶液

ｐＨ的仪器。如若只需大致了解溶液的ｐＨ，使用ｐＨ 试纸或酸碱
指示剂则十分方便。
４２２　一元弱酸、弱碱的解离平衡
４２２１　解离常数
前已述及，弱酸、弱碱的解离过程是可逆的，这种分子离子

可逆反应一般很快达到平衡，而反应的方向和程度完全可用化学平
衡的一般原理予以解决。
乙酸为一元弱酸，其解离过程为：

幑幐ＨＡｃ Ｈ＋＋Ａｃ－

其平衡常数关系式为：
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Ｋ
ａ＝
［Ｈ＋］［Ａｃ－］
［ＨＡｃ］

Ｋ
ａ称为弱酸的解离平衡常数，简称酸常数。式中， ［Ｈ＋］、

［Ａｃ－］表示 Ｈ＋和Ａｃ－平衡时的相对浓度； ［ＨＡｃ］表示平衡时
未解离乙酸分子的相对浓度。
同理，一元弱碱氨水的解离过程为：

ＮＨ３·Ｈ２ 幑幐Ｏ ＮＨ＋４ ＋ＯＨ－

平衡常数关系式为：

Ｋ
ｂ＝
［ＮＨ＋４ ］［ＯＨ－］
［ＮＨ３·Ｈ２Ｏ］　　　

Ｋ
ｂ＝１７７４×１０－５

Ｋ
ｂ简称为碱常数。

Ｋ
ａ、Ｋ


ｂ是化学平衡常数的一种形式，根据其大小，可以判断

弱电解质解离的趋势，Ｋ值越大，解离程度越大。常见弱酸的解
离常数见表４１。

表４１　常见弱酸的解离常数 （２９８Ｋ）

酸 Ｋａ ｐＫａ 酸 Ｋａ ｐＫａ
ＨＩＯ３ １．９６×１０－１ ０．７１
Ｈ２Ｃ２Ｏ４ ５．９×１０－２ １．２３
Ｈ２ＳＯ３ １．５４×１０－２ １．８１
ＨＳＯ－４ １．２０×１０－２ １．９２
Ｈ３ＰＯ４ ７．５２×１０－３ ２．１２
ＨＮＯ２ ４．６×１０－４ ３．３４
ＨＦ ３．５３×１０－４ ３．４５
ＨＣ２Ｏ－４ ６．４０×１０－５ ４．１９
ＨＡｃ １．７６×１０－５ ４．７６
Ｈ２ＣＯ３ ４．３０×１０－７ ６．３７

ＨＳＯ－３ １．０２×１０－７ ６．９１
Ｈ２ＰＯ－４ ６．２３×１０－８ ７．２１
Ｈ２Ｓ ５．７×１０－８ ７．２４
ＨＣｌＯ ２．９５×１０－８ ７．５３
ＮＨ＋４ ５．６４×１０－１０ ９．２５
ＨＣＮ ４．９３×１０－１０ ９．３１
ＨＣＯ－３ ５．６１×１０－１１ １０．２５
ＨＰＯ２－４ ２．２×１０－１３ １２．６６
ＨＳ－ １．２×１０－１５ １４．９２

解离常数与弱酸、弱碱的浓度无关，但随温度而变化。由于解
离过程的热效应较小，温度对解离常数影响不大，其数量级一般不
变，所以在室温范围内忽略温度对解离常数的影响。
４２２２　解离度
在实际工作中，常需知道电解质的解离程度而引入解离度的概

念。解离度α是解离平衡时弱电解质的解离百分率：

α＝
已解离的分子数
解离前分子总数×１００％ （４８）
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实验测定０１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＨＡｃ溶液的解离度α＝１３３％，表明
每１００００个乙酸分子中有１３３个分子发生解离。
解离度实际上就是转化率的一种表示形式，在一定条件下，随

弱电解质的浓度而变化。后述推导将证实，解离度与解离常数Ｋ

及弱电解质浓度ｃ之间的定量关系为：

α＝
Ｋ
ａ槡ｃ （４９）

式 （４９）表明，弱电解质的浓度越小，解离度则越大。不同浓度
的乙酸溶液的解离度及解离常数见表４２。

表４２　不同浓度的乙酸溶液的解离度及解离常数 （２９８Ｋ）

溶液浓度

ｃ／（ｍｏｌ·Ｌ－１）
解离度

α／％

解离常数

Ｋａ

溶液浓度

ｃ／（ｍｏｌ·Ｌ－１）
解离度

α／％

解离常数

Ｋａ
０．２ ０．９３４ １．７６×１０－５

０．１ １．３３ １．７６×１０－５
０．０２ ２．９６ １．８０×１０－５

０．００１ １２．４ １．７６×１０－５

４２２３　常数的应用
对于弱酸、弱碱，我们最关心的是 Ｈ＋或ＯＨ－的浓度以及解

离度，应用解离平衡关系，即可求取。下面以实例说明。
【例４４】试计算２５℃时０１０ｍｏｌ·Ｌ－１乙酸溶液的 Ｈ＋浓度和

解离度。
解　查表得，Ｋ

ａ＝１７６×１０－５。在 ＨＡｃ的水溶液当中存在如
下两个解离平衡：

Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ＋＋ＯＨ－

幑幐ＨＡｃ Ｈ＋＋Ａｃ－

亦即 Ｈ＋有两个来源。因此在做这类计算时，做合理的近似处理是
非常重要的。否则，计算将十分复杂。通常当酸解离出的 Ｈ＋浓度
远大于Ｈ２Ｏ解离出的Ｈ＋浓度时，水的解离可以忽略。即溶液中ｃ
（Ｈ＋）≈ｃ（Ａｃ－）。设ｃ（Ｈ＋）＝ｘｍｏｌ·Ｌ－１

幑幐ＨＡｃ Ｈ＋＋Ａｃ－

　　起始浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）０１０ ０ ０

　　平衡浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）０１０－ｘ ｘ ｘ

Ｋ
ａ＝
［Ｈ＋］［Ａｃ－］
［ＨＡｃ］ ＝ ｘ２

０１０－ｘ
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解上面这个方程比较麻烦，可进一步做近似处理。通常，当

ｃ酸
Ｋ
ａ
≥４００时，有ｃ酸ｘｍｏｌ·Ｌ－１，此处即０１０－ｘ≈０１０。

所以 Ｋ
ａ＝
ｘ２
０１０＝１７６×１０

－５

ｃ（Ｈ＋）＝ｘｍｏｌ·Ｌ－１＝ １７６×１０－５槡 ×０１０ｍｏｌ·Ｌ－１＝１３３×１０－３ｍｏｌ·Ｌ－１

α＝ｃ
（Ｈ＋）
ｃ酸 ＝１３３×１０

－３

０１０ ×１００％＝１３３％

将上述近似计算推广到一般，则对于浓度为ｃ酸的一元弱酸，有

ｃ（Ｈ＋）＝ Ｋ
ａｃ槡 酸 （４１０）

α＝
Ｋ
ａ

ｃ槡酸
同理，对于一元弱酸，有

ｃ（ＯＨ－）＝ Ｋ
ｂｃ槡 酸 （４１１）

必须注意，上述近似计算公式只有当弱电解质的解离度较小，

即 ｃ
Ｋ ≥４００、α＜５％时才能使用，否则，将造成较大的误差。例如

当ＨＡｃ浓度为１０×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１时，ｃＫ＝０５７４００。此时由于

溶液极稀，ＨＡｃ的解离度很大，上述近似公式不能应用，应通过
解一元二次方程求解。

４２３　多元弱酸的解离平衡
无机酸中的许多弱酸都是多元酸，如 Ｈ２ＣＯ３、Ｈ２Ｓ、Ｈ３ＰＯ４、

Ｈ３ＡｓＯ４等。
多元弱酸在水溶液中是分级解离的，以 Ｈ２Ｓ为例：

第一步解离 Ｈ２ 幑幐Ｓ Ｈ＋＋ＨＳ－

Ｋ
１＝
［Ｈ＋］［ＨＳ－］
［Ｈ２Ｓ］

＝５７×１０－８

第二步解离 ＨＳ 幑幐－ Ｈ＋＋Ｓ２－

Ｋ
２＝
［Ｈ＋］［Ｓ２－］
［ＨＳ－］ ＝１２×１０－１５

根据多重平衡规则，总的过程为：
Ｈ２ 幑幐Ｓ ２Ｈ＋＋Ｓ２－
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Ｋ＝
［Ｈ＋］２［Ｓ２－］
［Ｈ２Ｓ］ ＝Ｋ

１Ｋ
２＝６８×１０－２３

可以看出，多元酸的解离常数是逐级减小的，而且数量级相差
甚大。这是因为从带负电的离子中解离出带正电荷的 Ｈ＋，要比从
中性分子中解离出 Ｈ＋困难得多。
当上述多级解离同时达到平衡时，所有物种的浓度就确定下来

了。有些离子 （如 Ｈ＋、ＨＳ－等）的浓度需同时制约于多个平衡，
由于Ｋ

２Ｋ

１，溶液中的 Ｈ＋主要由第一级解离产生，计算时可做

近似处理。以下以实例说明多元弱酸溶液中各种离子浓度的求取
方法。

【例４５】室温下，饱和 Ｈ２Ｓ水溶液中，ｃ（Ｈ２Ｓ）＝０１０ｍｏｌ·
Ｌ－１。求该溶液的ｃ（Ｈ＋）、ｃ（ＨＳ－）及ｃ（Ｓ２－）。
解　Ｈ＋ 主要由第一级解离产生，忽略第二级解离，则有ｃ

（Ｈ＋）≈ｃ（ＨＳ－），设ｃ（Ｈ＋）≈ｃ（ＨＳ－），设ｃ（Ｈ＋）＝ｘｍｏｌ·Ｌ－１

Ｈ２ 幑幐Ｓ Ｈ＋＋ＨＳ－

　　起始浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）０１０ ０ ０

　　平衡浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）０１０－ｘ ｘ ｘ

由于 ０１０
５７×１０－８４００

，于是

ｘ＝ Ｋ
１ｃ（Ｈ２Ｓ槡 ）＝ ５７×１０－８槡 ×０１０ｍｏｌ·Ｌ－１＝７５×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１

所以 ｃ（Ｈ＋）≈ｃ（ＨＳ－）＝７５×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１

第二步解离 ＨＳ 幑幐－ Ｈ＋＋Ｓ２－

Ｋ
２＝
［Ｈ＋］［Ｓ２－］
［ＨＳ－］ ＝１２×１０－１５

由于第二步解离度非常小，［Ｈ＋］≈［ＨＳ－］，所以
［Ｓ２－］≈Ｋ

２＝１２×１０－１５

即 ｃ（Ｓ２－）＝１２×１０－１５ｍｏｌ·Ｌ－１

由上述计算可知，如果多元弱酸的 Ｋ
１Ｋ


２Ｋ


３，求算其

［Ｈ＋］时，可将其作为一元弱酸处理。Ｋ
１可作为衡量多元弱酸酸

强度的标志。对于二元弱酸，酸根的浓度近似等于Ｋ
２。

【例４６】在０２４ｍｏｌ·Ｌ－１的 ＨＣｌ溶液中通入 Ｈ２Ｓ至饱和
（饱和 Ｈ２Ｓ溶液中 Ｈ２Ｓ浓度为０１ｍｏｌ·Ｌ－１），求算溶液中Ｓ２－的
浓度。
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解 Ｋ＝Ｋ
１Ｋ


２＝
［Ｈ＋］２［Ｓ２－］
［Ｈ２Ｓ］

［Ｓ２－］＝
Ｋ
１Ｋ

２［Ｈ２Ｓ］
［Ｈ＋］２

由于 ＨＣｌ为强酸，它解离出的 Ｈ＋将抑制 Ｈ２Ｓ的解离，因此，由

Ｈ２Ｓ解离出的 Ｈ＋ 可忽略不计，即将溶液的［Ｈ＋］＝０２４代入
上式：

［Ｓ２－］＝５７×１０
－８×１２×１０－１５×０１０
（０２４）２ ＝１２×１０－２２

即 ｃ（Ｓ２－）＝１２×１０－２２ｍｏｌ·Ｌ－１

４３　同离子效应和缓冲溶液

４３１　同离子效应
弱电解质的解离平衡就是一种化学平衡。根据平衡移动原理，

当改变平衡离子的浓度时，必然会引起解离平衡的移动。例如，在
乙酸溶液中加入强电解质 ＮａＡｃ，由于 ＮａＡｃ全部解离为 Ｎａ＋和
Ａｃ－，所以溶液中 Ａｃ－的浓度突然增大，Ａｃ－大量结合 Ｈ＋生成
ＨＡｃ分子，平衡向左移动，ＨＡｃ的解离度降低。
这种在弱电解质溶液中由于加入与其相同的离子，而使弱电解

质的解离度降低的作用，称为同离子效应。
【例４７】在０１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＨＡｃ溶液中加入少量ＮａＡｃ，使其

浓度为０１０ｍｏｌ·Ｌ－１，求该溶液的 Ｈ＋浓度和解离度。
解　忽略水电离产生的 Ｈ＋，设ｃ（Ｈ＋）＝ｘｍｏｌ·Ｌ－１，由于

同离子效应，ＨＡｃ的解离度很小，可做如下的近似处理。
幑幐ＨＡｃ Ｈ＋＋Ａｃ－

起始浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）０１０ ０ ０１０
平衡浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）０１０－ｘ ｘ ０１０＋ｘ

≈０１０ ≈０１０
［Ｈ＋］［Ａｃ－］
［ＨＡｃ］ ＝Ｋ

ａ

［Ｈ＋］×０１０
０１０ ＝１７６×１０－５

解得 ［Ｈ＋］＝１７６×１０－５
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即 ｃ（Ｈ＋）＝１７６×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１

α＝ｃ
（Ｈ＋）
０１０ ＝

１７６×１０－５
０１０ ×１００％＝００１７６％

比较 ［例４４］和 ［例４７］的结果可知，加入ＮａＡｃ后，ＨＡｃ
的解离度大大降低。
由上例的计算可导出，有共同离子存在时，一元弱酸溶液中ｃ

（Ｈ＋）的计算公式。
设酸的 （ＨＡ）的浓度为ｃ酸，盐 （Ａ－）的浓度为ｃ盐。

幑幐ＨＡ Ｈ＋＋Ａ－

　　　　 起始浓度 ｃ酸 ０ ｃ盐

　　　　 平衡浓度 ｃ酸－ｘ ｘ ｃ盐＋ｘ
≈ｃ酸 ≈ｃ盐

代入平衡公式： ［Ｈ＋］［Ａ－］
［ＨＡ］ ＝ｘｃ

盐

ｃ盐 ＝Ｋ

ａ

ｘ＝Ｋ
ａ
ｃ酸
ｃ盐

即 ｃ（Ｈ＋）＝Ｋ
ａ
ｃ酸
ｃ盐

（４１２）

同理，可以推导出弱碱及其盐溶液中ｃ（ＯＨ－）的计算公式：

ｃ（ＯＨ－）＝Ｋ
ｂ
ｃ碱
ｃ盐

（４１３）

４３２　缓冲溶液
在前面分析同离子效应时，已经知道，当在 ＨＡｃ溶液中加入

ＮａＡｃ时，溶液的 Ｈ＋浓度的近似计算公式为：

ｃ（Ｈ＋）＝Ｋ
ａ
ｃ酸
ｃ盐

此时ｃ（Ｈ＋）除取决于Ｋ
ａ外，还取决于酸、盐浓度的比值。设想

在溶液中加入少量碱，如 ＮａＯＨ，则与等摩尔的 ＨＡｃ作用变为
Ａｃ－：

ＨＡｃ＋ＯＨ →－ Ｈ２Ｏ＋Ａｃ－

此时ｃ酸 略有减小而ｃ盐 略有增大。但由于加入的碱的量相对 ＨＡｃ
而言小得多，故引起ｃ酸／ｃ盐 的比值改变是很微小的，因而根据式
（４１２），溶液的ｃ（Ｈ＋）或ｐＨ基本保持不变。同样，若在溶液中
加入少量酸，如 ＨＣｌ，则
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Ｈ＋＋Ａｃ →－ ＨＡｃ
溶液中Ａｃ－及ＨＡｃ的浓度稍有改变，所引起的ｃ酸／ｃ盐 比值的改变
亦很小，溶液的ｃ（Ｈ＋）或ｐＨ 仍基本保持不变，不仅如此，当将
ＨＡｃＮａＡｃ组成的溶液有限度地稀释时，由于ｃ酸／ｃ盐 比值并不改
变，故溶液的ｃ（Ｈ＋）或ｐＨ亦基本不会改变。
这种能够抵抗外加酸、碱或适度稀释，而本身ｐＨ不发生显著

变化的溶液称为缓冲溶液。
由上述讨论可知，缓冲溶液是一个具有同离子效应的体系。因

此，具有共轭酸碱对的物质均可组成缓冲溶液。例如：
　　 幑幐酸 Ｈ＋＋碱　　　　　　　　　缓冲溶液的组成举例

幑幐ＨＡｃ Ｈ＋＋Ａｃ－ ＨＡｃ＋ＮａＡｃ
　 （弱酸） （弱酸盐）

ＮＨ＋ 幑幐４ Ｈ＋＋ＮＨ３ ＮＨ４Ｃｌ＋ＮＨ３水
（弱碱盐） （弱碱）

ＨＣＯ－ 幑幐３ Ｈ＋＋ＣＯ２－３ ＮａＨＣＯ３＋Ｎａ２ＣＯ３
（酸式盐） （弱酸正盐）

Ｈ２ＰＯ－ 幑幐４ Ｈ＋＋ＨＰＯ２－４ ＮａＨ２ＰＯ４＋Ｎａ２ＨＰＯ４
（酸式盐）　 （酸式盐）

ＣＯ２·Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ＋＋ＨＣＯ－３ ＣＯ２·Ｈ２Ｏ＋ＮａＨＣＯ３
（弱酸）　　　 （酸式盐）

必须指出的是，缓冲溶液的缓冲作用是有一定限度的。只有当
外加入的强酸或强碱的量与缓冲溶液中的共轭碱或共轭酸的量相对

较小的情况下，溶液才会有缓冲作用。否则，缓冲作用将会受到破
坏甚至失去缓冲作用。
给定的弱酸及其盐所配制的缓冲溶液的ｐＨ有一定的范围，将

式 （４１２）取负对数得：

ｐＨ＝ｐＫ
ａ－ｌｇ

ｃ酸
ｃ盐

当ｃ酸／ｃ盐＝１时，ｐＨ＝ｐＫ
ａ。当ｃ酸／ｃ盐 的值从０１改变到１０时，

ｐＨ＝ｐＫ
ａ±１。如ＨＡｃ＋ＮａＡｃ缓冲溶液的ｐＨ范围为：ｐＨ＝ｐＫ


ａ±

１＝－ｌｇ（１７６×１０－５）±１＝４７５±１。即ｐＨ范围为３７４～５７４。
【例４８】设缓冲溶液的组成是１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＮＨ３和１０ｍｏｌ·

Ｌ－１ＮＨ４Ｃｌ，试计算：
（１）缓冲溶液的ｐＨ；
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（２）将１０ｍＬ、１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＮａＯＨ加入到５０ｍＬ缓冲溶液中
引起的ｐＨ变化，另将１０ｍＬＮａＯＨ加入到５０ｍＬ纯水中引起的

ｐＨ变化。
解　（１）ＮＨ３·Ｈ２Ｏ的Ｋ

ｂ＝１８×１０－５

ｃ（ＯＨ－）＝Ｋ
ｂ
ｃ碱
ｃ盐＝１８８×１０

－５×１＝１８×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１

ｐＯＨ＝－ｌｇ（１８×１０－５）＝４７５
ｐＨ＝１４－ｐＯＨ＝１４－４７５＝９２５

（２）５０ｍＬ 溶液中含 ＮＨ３和 ＮＨ＋４ 各为 ００５０ｍｏｌ。加入
１０ｍＬ、１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＮａＯＨ相当于加入０００１０ｍｏｌＯＨ－。它将
消耗０００１０ｍｏｌＮＨ＋４ ，相应生成０００１０ｍｏｌＮＨ３，即

ＮＨ３·Ｈ２ 幑幐Ｏ ＮＨ＋４ ＋ＯＨ－

　　物质的量／ｍｏｌ　 ００５０＋０００１０ ００５０－０００１０
溶液的总体积变为５１ｍＬ即００５１Ｌ，则 ＮＨ３和 ＮＨ＋４ 的浓度

变为：

ｃ（ＮＨ３）＝００５１ｍｏｌ００５１Ｌ ＝１０ｍｏｌ
·Ｌ－１

ｃ（ＮＨ＋４ ）＝
００４９ｍｏｌ
００５１Ｌ ＝０９６ｍｏｌ

·Ｌ－１

所以 ｃ（ＯＨ－）＝１８×１０－５×１００９６＝１９×１０
－５ｍｏｌ·Ｌ－１

ｐＯＨ＝－ｌｇ（１９×１０－５）＝４７２
ｐＨ＝１４－４７２＝９２８

１０ｍＬ、１０ｍｏ１·Ｌ－１ＮａＯＨ 加入到５０ｍＬ纯水中，ＯＨ－浓
度为：

ｃ（ＯＨ－）＝０００１０ｍｏｌ００５１Ｌ ＝２０×１０－２ｍｏｌ·Ｌ－１

ｐＯＨ＝－ｌｇ（ＯＨ－）＝－ｌｇ（２１×１０－２）＝１７０
ｐＨ＝１４－１７０＝１２３０

由上例的计算可以看出，在缓冲溶液中加入少量 ＮａＯＨ，ｐＨ
只改变约００３个单位，即从９２５升至９２８。而将同量的 ＮａＯＨ
加至纯水中，ｐＨ改变了５３０个单位，从７００升至１２３０。缓冲
溶液的缓冲作用是十分明显的。
缓冲溶液应用十分广泛。实际工作中，在许多情况下需要保持

系统的ｐＨ基本不变化，可借助缓冲溶液达到这样的目的。因此，
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在分析化学、生物化学以及化工生产中经常使用某些缓冲溶液。土
壤中含有的ＣＯ２·Ｈ２ＯＨＣＯ－３ 缓冲体系可使其保持在ｐＨ为４～
７５之间，以利于植物生长。

４４　盐类的水解

盐大多为强电解质，在水中溶解后完全解离。但所解离出的离
子有可能与水分子发生作用而生成弱电解质。如 ＮａＡｃ溶于水后，
溶液显碱性。这是因为：

→ＮａＡｃ Ｎａ＋＋Ａｃ－

　　　　　　　＋
Ｈ２ 幑幐Ｏ ＯＨ－＋Ｈ＋

幘
幙

　　　　　　　

　　　　　　　ＨＡｃ
总反应式为：

Ａｃ－＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＨＡｃ＋ＯＨ－

由于 ＨＡｃ的生成，破坏了水的电离平衡，使 ［ＯＨ－］＞［Ｈ＋］，
溶液呈碱性。
这种盐的离子与溶液中水解离出的 Ｈ＋或ＯＨ－作用生成弱酸

或弱碱的反应，称为盐的水解。
不同的盐，其水溶液的酸碱性是不同的。这与盐的类型有关，

下面分别讨论。
４４１　弱酸强碱盐
以ＮａＡｃ为例，水解反应式为：

Ａｃ－＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＨＡｃ＋ＯＨ－

前已分析，这一总反应由下面两个平衡组成：
Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ＋＋ＯＨ－　　　Ｋ

ｗ＝［Ｈ＋］［ＯＨ－］

Ｈ＋＋Ａｃ 幑幐－ ＨＡｃ １／Ｋ
ａ＝

［ＨＡｃ］
［Ｈ＋］［Ａｃ－］

令水解平衡常数 （简称水解常数）为Ｋ
ｈ，则有

Ｋ
ｈ＝
［ＨＡｃ］［ＯＨ－］
［Ａｃ－］

根据多重平衡规则，则有
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Ｋ
ｈ＝
Ｋ
ｗ

Ｋ
ａ

（４１４）

对于ＮａＡｃ而言

Ｋ
ｈ＝
１０×１０－１４
１７６×１０－５＝５６８×１０

－１０

由式 （４１４）知，酸越弱，Ｋ
ｈ 越大，亦即该弱酸与强碱生成

的盐的水解程度越大。这里引入水解度ｈ：

ｈ＝
已水解了的浓度
盐的初始浓度 ×１００％ （４１５）

【例４９】试计算０１０ｍｏｌ·Ｌ－１ＮａＡｃ溶液的ｐＨ 和ｈ。已知
Ｋ
ａ（ＨＡｃ）＝１７６×１０－５，ｃ（ＨＡｃ）＝１７６×１０－５。
解　（１）求ｐＨ
忽略水的电离，可认为 ［ＯＨ－］＝［ＨＡｃ］。设溶液中 ［ＯＨ－］＝ｘ

　Ａｃ－＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＨＡｃ＋ＯＨ－

平衡时相对浓度　０１０－ｘ 　ｘ ｘ
由于Ｋ

ｈ很小，可认为０１０－ｘ≈０１０。即 ［Ａｃ－］≈ｃ盐

Ｋ
ｈ＝
［ＨＡｃ］［ＯＨ－］
［Ａｃ－］ ＝ ｘ２

０１０－ｘ＝
ｘ２
０１０

［ＯＨ－］＝ｘ＝ Ｋ
ｈ槡 ×０１０＝ １０×１０－１４

１７６×１０－５槡 ×０１０

＝７５×１０－６

ｐＯＨ＝－ｌｇ（７５×１０－６）＝５１
ｐＨ＝１４－５１＝８９

（２）求ｈ

ｈ＝ｃ
（ＯＨ－）
ｃ盐 ×１００％＝７５×１０

－６

０１０ ×１００％＝０００７５％

由 ［例４９］的计算可知，一元弱酸强碱盐溶液的 ＯＨ－相对
浓度的近似计算公式为：

［ＯＨ－］＝ Ｋ
ｈ［ｃ盐槡 ］＝

Ｋ
ｗ

Ｋ
ａ
［ｃ盐槡 ］ （４１６）

４４２　弱碱强酸盐

ＮＨ４Ｃｌ为弱碱强酸盐，ＮＨ＋４ 可部分地与水解离出的ＯＨ－作
用生成ＮＨ３和 Ｈ２Ｏ。水解平衡为：

ＮＨ＋４ ＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＮＨ３·Ｈ２Ｏ＋Ｈ＋
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该水解平衡亦是由水的解离平衡和弱碱的解离平衡组成，采用
与前述同样的方法可以导出：

Ｋ
ｈ＝
Ｋ
ｗ

Ｋ
ｂ

（４１７）

［Ｈ＋］＝ Ｋ
ｈ［ｃ盐槡 ］ （４１８）

４４３　弱酸弱碱盐
弱酸和弱碱组成的盐，阴离子和阳离子都能发生水解。以

ＮＨ４Ａｃ的水解反应为例：
ＮＨ＋４ ＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＮＨ３·Ｈ２Ｏ＋Ｈ＋

Ａｃ－＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＨＡｃ＋ＯＨ－

实际上，溶液中同时存在水、弱酸、弱碱三个解离平衡，水解反应
是这三个平衡的总结果：

　　　　Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ＋＋ＯＨ－　　　　　　　Ｋ
ｗ＝［Ｈ＋］［ＯＨ－］

ＮＨ＋４ ＋ＯＨ 幑幐－ ＮＨ３·Ｈ２Ｏ １
Ｋ
ｂ
＝
［ＮＨ３·Ｈ２Ｏ］
［ＮＨ＋４ ］［ＯＨ－］

Ａｃ－＋Ｈ 幑幐＋ ＨＡｃ １
Ｋ
ａ
＝

［ＨＡｃ］
［Ｈ＋］［Ａｃ－］

　

　　　　　　　　Ｈ２Ｏ＋ＮＨ＋４ ＋Ａｃ 幑幐－ ＮＨ３·Ｈ２Ｏ＋ＨＡｃ　　 Ｋ
ｈ

同理，根据多重平衡规则：

Ｋ
ｈ＝

Ｋ
ｗ

Ｋ
ａＫ

ｂ
（４１９）

由上式可知，弱酸弱碱盐的水解常数通常较大，因处于分母的
Ｋ
ａ、Ｋ

ｂ均是较小的数。亦即弱酸弱碱盐的水解倾向通常较大。
弱酸弱碱盐溶液的酸碱性，取决于Ｋ

ａ、Ｋ
ｂ的相对大小。

当Ｋ
ａ＝Ｋ


ｂ时，［Ｈ＋］＝ Ｋ槡 ｗ＝１０－７，溶液为中性；

当Ｋ
ａ＞Ｋ

ｂ时，［Ｈ＋］＞１０－７，溶液为酸性；
当Ｋ

ａ＜Ｋ
ｂ时，［Ｈ＋］＜１０－７，溶液为碱性。

４４４　影响盐类水解的因素
盐类水解程度的大小，首先决定于盐中参与水解的离子的本

性。水解离子对 Ｈ＋或ＯＨ－的亲和性越强，则水解程度越大。这
种倾向可由Ｋ

ｈ或Ｋ
ａ、Ｋ

ｂ来度量。除此之外，外部因素诸如盐的
浓度、温度、酸度等均对水解有影响，下面分别讨论。
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４４４１　盐浓度对水解的影响
由式 （４１６）可知，弱酸强碱盐溶液中

［ＯＨ－］＝ Ｋｈ［ｃ盐槡 ］

则水解度 ｈ＝
［ＯＨ－］
［ｃ盐］＝

Ｋ
ｂ

［ｃ盐槡 ］ （４２０）

式 （４２０）说明，盐的水解度与盐的浓度ｃ盐的平方根成反比。
亦即盐的浓度越小，水解度就越大。
４４４２　温度对水解的影响
盐的水解反应，实际是中和反应的逆反应，如

Ａｃ－＋Ｈ２Ｏ
水解
幑幐中和ＨＡｃ＋ＯＨ

－

由于中和反应是放热反应，所以盐的水解是吸热反应。故升高温
度，平衡会向水解度增大的方向移动。因此在工业生产和实验室
中，凡涉及到水解反应时，常利用加热使水解进行完全。
４４４３　酸度对水解的影响
盐类水解既然会改变溶液原来的酸度，那么根据平衡移动原理，

通过调节酸度便可以控制水解平衡。如配制ＫＣＮ溶液时，需加入适量
的碱抑制ＣＮ－的水解：

ＣＮ－＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＨＣＮ＋ＯＨ－

由于 ＨＣＮ具有挥发性且剧毒，故必须抑制其生成。此外，在配制
一些试剂如氯化亚锡以及铁、铝、铅等盐的溶液时，常利用加入相
应酸的蒸馏水，以防它们在水中发生水解而产生沉淀。如

ＳｎＣｌ２＋ Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｓｎ（ＯＨ）Ｃｌ↓＋ＨＣｌ
Ｂｉ（ＮＯ３）３＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＢｉＯ（ＮＯ３）↓＋２ＨＮＯ３
ＳｂＣｌ３＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＳｂＯＣｌ↓＋２ＨＣｌ
Ｆｅ３＋＋３Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｆｅ（ＯＨ）３↓＋３Ｈ＋

４５　酸碱质子理论

阿伦尼乌斯酸碱解离理论虽然有上述的诸多优点，但也有其局
限性。其主要缺点是把酸和碱限制在以水为溶液的系统中。近几十
年来，科学实验中越来越多地使用非水溶剂 （如液氨、乙醇、乙
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酸、苯、丙酮等），按照解离理论，离开水溶液就没有酸、碱概念
及酸碱反应，也不能用 Ｈ＋浓度和ＯＨ－浓度的相对大小来衡量物
质在非水溶剂中的酸碱性强弱。也就是说，解离理论无法说明物质
在非水溶液中的酸碱性问题。此外，解离理论把碱局限为氢氧化
物，因而对氨水表现碱性这一事实也无法说明。这曾使人们长期错
误地认为氨溶于水生成强电解质ＮＨ４ＯＨ。但实际上氨水是一种弱
碱，经过长期实验也未分离出 ＮＨ４ＯＨ 这种物质。这些事实都说
明解离理论尚不完善，需要进一步补充和发展。
１９２３年，布朗斯特和劳莱 （ＢｒｎｓｔｅｄＬｏｗｒｙ）提出了酸碱质
子理论。该理论克服了阿氏理论的局限性，它不仅适用于以水为溶
剂的系统，而且适用于非水系统和无溶剂系统，大大扩大了酸碱的
范围。
酸碱质子理论的要点如下。

４５１　酸碱的定义
质子理论认为，凡能给出质子 （Ｈ＋）的物质都是酸；能接受

质子的物质都是碱。如 ＨＣｌ、ＮＨ＋４ 、ＨＳＯ－４ 、Ｈ２ＰＯ－４ 等都是酸，
因为它们都能给出质子；Ｃｌ－、ＮＨ３、ＨＳＯ－４ 、ＳＯ２－４ 、ＮａＯＨ 等
都是碱，因为它们都能接受质子。
质子理论脱离溶剂而从物质的组成来定义酸碱概念。这是它同

阿氏理论的一个重要区别，而且酸和碱不局限于分子，还可以是
阴、阳离子。按照酸碱质子理论，酸和碱不应是孤立的。酸给出质
子后变成碱，碱接受质子后就生成酸。这种关系可用下面的式子
表示：

幑幐酸 质子＋碱

→ＨＣｌ Ｈ＋＋Ｃｌ－

ＮＨ＋ 幑幐４ Ｈ＋＋ＮＨ３
Ｈ２ＰＯ－ 幑幐４ Ｈ＋＋ＨＰＯ２－４
Ｈ２ＳＯ →４ Ｈ＋＋ＨＳＯ－４
ＨＳＯ－ 幑幐４ Ｈ＋＋ＳＯ２－４

这种对应关系称作共轭关系。右边的碱是左边酸的共轭碱；左边的
酸又是右边碱的共轭酸。值得注意的是，这种关系还体现在，酸越
强，它的共轭碱就越弱；酸越弱，它的共轭碱越强。从上面的式子
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中还可以看出，有些离子在某个共轭酸碱对中是碱，但在另一个共
轭酸碱对中却是酸，如 ＨＳＯ－４ 、Ｈ２ＰＯ－４ 等。而且，质子理论中没
有盐的概念，解离理论中的盐，在质子理论中都是离子酸或离子
碱。如ＮＨ４Ｃｌ中的 ＮＨ＋４ 是酸，Ｃｌ－是碱。根据质子理论的酸碱
定义，酸碱的关系可归纳为：酸中有碱、碱可变酸、知酸便知碱、
知碱便知酸。
４５２　酸碱反应
根据质子理论，酸碱反应的实质就是两个共轭酸碱对之间

质子传递的反应。如


　　　　　　　　　 　
Ｈ


↓


＋


　 　　
Ｈ


↓


＋

ＨＣｌ＋ ＮＨ 幑幐３ ＮＨ＋４ ＋ Ｃｌ－
　酸（１）　 碱（２）　　 酸（２）　碱（１）　

阿氏理论中的酸在水中的解离作用可看作是水分子与酸分子传递质

子的反应：

　 　　　　　　 
　
Ｈ


↓


＋


　　
Ｈ


↓


＋

　　　

ＨＣｌ＋ Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ３Ｏ＋＋ Ｃｌ－
　　强酸（１）　 强碱（２）　　弱酸（２）　弱碱（１）　　

强酸给出质子的能力很强，其共轭碱则极弱，几乎不能结合质子，
因此反应几乎进行到底 （相当于解离理论的完全解离）。而弱酸给
出质子的能力较弱，其共轭碱则较强。因此反应不能进行完全而为
可逆反应：

　　　　　　　　　 
　
Ｈ


↓


＋

　 
　

Ｈ


↓


＋

　　

ＨＡｃ＋ Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ３Ｏ＋＋ Ａｃ－
　　弱酸（１）　弱碱（２）　 强酸（２）　强碱（１）　　

氨和水反应时，Ｈ２Ｏ给出质子，由于 Ｈ２Ｏ是弱酸，所以反应
进行得很不完全，是可逆反应：

　 　　　　　　　　 
　

Ｈ


↓


＋


　 　　
Ｈ


↓


＋

　　

Ｈ２Ｏ＋ ＮＨ 幑幐３ ＮＨ＋４ ＋ ＯＨ－
　弱酸（１）　弱碱（２）　 强酸（２）　强碱（１）　
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由以上反应可知，Ｈ２Ｏ是两性物质，既能给出质子，又能结
合质子。在水的自偶解离过程中，也体现了酸碱的共轭关系：


　　　　　　 　
Ｈ


↓


＋

　 
　
Ｈ


↓


＋

　

Ｈ２Ｏ＋ Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ３Ｏ＋＋ ＯＨ－
　　　弱酸（１）　 弱碱（２）　 强酸（２）　强碱（１）　　　

由于 Ｈ３Ｏ＋是强酸，ＯＨ－是强碱，平衡强烈向左移动。
其他有关 Ｈ２Ｏ的质子反应，如

　 　　　　 
　
Ｈ


↓


＋

Ｈ２Ｏ＋ Ａｃ 幑幐－ ＨＡｃ＋ ＯＨ－
　　弱酸（１）　弱碱（２）　强酸（２）　强碱（１）　　

　　 　　　　　　 
　
Ｈ


↓


＋

ＮＨ＋４ ＋ Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ３Ｏ＋＋ ＮＨ３
　 弱酸（１） 弱碱（２）　强酸（２）　强碱（１）　

这两个反应相当于解离理论中盐的水解反应。
通过上述分析可以看出，酸碱质子理论扩大了酸碱的含义

和酸碱反应的范围，摆脱了酸碱必须在水中发生反应的局限
性，解释了一些非水溶剂或气体间的酸碱反应，并把水溶液中
进行的各种离子反应系统地归纳为质子传递的酸碱反应。关于
酸碱的定量标度问题，质子理论也能像解离理论一样，应用平
衡常数来定量地衡量在某溶剂中酸或碱的强度，这就使质子理
论得到广泛应用。
但是，质子理论只局限于质子的释放和接受，对于不含氢的一

类化 合 物 的 反 应，就 不 能 给 予 解 释。美 国 化 学 家 路 易 斯
（ＧＮＬｅｗｉｓ）提出的酸碱电子理论，可以解释这类反应。

习　　题

４１　ｃ（Ｈ＋）换成ｐＨ或将ｐＨ换成ｃ（Ｈ＋）。
（１）ｃ（Ｈ＋）：３２×１０－１ｍｏｌ·Ｌ－１；２６×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１；５９×１０－１０ｍｏｌ·

Ｌ－１；７３×１０－７ｍｏｌ·Ｌ－１；２０×１０－１２ｍｏｌ·Ｌ－１；５０×１０－２ｍｏｌ·Ｌ－１

（２）ｐＨ：０００；０３４；２６１；６２６；９５８；１３８
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４２　０２ｍｏｌ·Ｌ－１ ＨＣｌ和０２ｍｏｌ·Ｌ－１ ＨＣＮ溶液的 ［Ｈ＋］是否相等，
通过计算说明。
４３　００１ｍｏｌ·Ｌ－１ＨＡｃ溶液的解离度为４２％，求 ＨＡｃ的解离常数和
该溶液的 ［Ｈ＋］。

４４　已知 ＨＣｌＯ 的解离常数 Ｋａ＝２９５×１０－２，计算００５ｍｏｌ·Ｌ－１

ＨＣｌＯ溶液中 ［Ｈ＋］、［ＣｌＯ－］和 ＨＣｌＯ的解离度。
４５　０１ｍｏｌ·Ｌ－１ＨＡｃ溶液５０ｍＬ和０１ｍｏｌ·Ｌ－１ＮａＯＨ溶液２５ｍＬ混
合后，溶液的 ［Ｈ＋］有何变化？
４６　欲使 Ｈ２Ｓ饱和溶液中ｃ（Ｓ２－）＝１０×１０－１８ｍｏｌ·Ｌ－１，该溶液的

ｐＨ应为多大？
４７　写出下列离子水解反应的离子方程式：
ＣＯ２－３ ；ＨＰＯ２－４ ；Ｆ－；Ｆｅ３＋

４８　按盐水解为酸性、中性、碱性，将下列盐分类：
ＫＣＮ； ＮａＮＯ３； ＦｅＣｌ３； ＮＨ４ＮＯ３； Ａｌ２（ＳＯ４）３； ＣｕＳＯ４； ＮＨ４Ａｃ；

Ｎａ２ＣＯ３；ＮａＨＣＯ３
４９　计算下列溶液的ｐＨ和水解度：
（１）００２ｍｏｌ·Ｌ－１　　ＮＨ４Ｃｌ
（２）０１ｍｏｌ·Ｌ－１　　ＫＣｌ
４１０　要制备２Ｌ、ｐＨ＝９４０的ＮａＡｃ溶液。需多少摩尔ＮａＡｃ？
４１１　回答下列问题：
（１）为什么Ａｌ２Ｓ３在水溶液中不能存在？
（２）配制ＳｎＣｌ２、ＦｅＣｌ３溶液为什么不能用蒸馏水而要用盐酸溶液配制？
（３）为什么Ａｌ２（ＳＯ４）３ 和Ｎａ２ＣＯ３溶液混合立即产生ＣＯ２气体？
４１２　在１００ｍＬ、０１ｍｏｌ·Ｌ－１氨水中加入１０７ｇ氯化铵，溶液的ｐＨ为
多少？在此溶液中再加入１００ｍＬ水，ｐＨ有何变化？
４１３　要配制ｐＨ＝５的缓冲溶液，需称取多少克ＮａＡｃ·３Ｈ２Ｏ固体溶解
于３００ｍＬ、０５ｍｏｌ·Ｌ－１乙酸中？
４１４　欲配制ｐＨ＝３的缓冲溶液。现有下列物质，选择哪种合适？
（１）ＨＣＯＯＨ　Ｋ

ａ＝１８×１０－４

（２）ＨＡｃ　Ｋ
ａ＝１７６×１０－５

（３）ＮＨ３·Ｈ２Ｏ　Ｋｂ＝１７７×１０－５
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沉淀反应是一类在实际工作中非常重要的反应。许多化工产品

的生产都涉及到沉淀反应，如ＣａＣＯ３、ＺｎＳ、ＢａＳＯ４、ＭｇＣＯ３ 等
的制备。分析化学中的沉淀分离及重量分析等，也都与沉淀反应有
关。这一章中讨论有关难溶电解质沉淀反应的问题。

５１　难溶电解质沉淀的生成与溶解

５１１　溶度积
严格地说，在水中没有绝对不溶解的物质，物质的溶解度只有

大小之分。难溶电解质如ＢａＳＯ４、ＡｇＣｌ等，是强电解质，它们在
水溶液中已溶解的部分是完全解离的。如ＢａＳＯ４ 的饱和溶液中存
在下列平衡：

ＡＢ型 ＢａＳＯ４（ｓ幑幐） Ｂａ２＋（ａｑ）＋ＳＯ２－４ （ａｑ）

按照化学平衡表达式有：

Ｋ＝Ｋ
ｓｐ＝［Ｂａ２＋］［ＳＯ２－４ ］

Ｋ
ｓｐ称为溶度积常数或溶度积。溶度积是难溶电解质沉淀溶解平衡
的平衡常数，它反映了难溶电解质的溶解能力。再如：
ＡＢ２型　　　ＰｂＣｌ２（ｓ幑幐） Ｐｂ２＋（ａｑ）＋２Ｃｌ－（ａｑ）　　Ｋ

ｓｐ＝［Ｐｂ２＋］［Ｃｌ－］２

ＡＢ３型　Ｆｅ（ＯＨ）３（ｓ幑幐） Ｆｅ３＋（ａｑ）＋３ＯＨ－（ａｑ）　 Ｋ
ｓｐ＝［Ｆｅ３＋］［ＯＨ－］３

Ｋ
ｓｐ既表示难溶强电解质在溶液中溶解趋势的大小，也表示生

成该难溶电解质沉淀的难易。任何难溶电解质，不管它的溶解度多
么小，其饱和溶液中总有与其达成平衡的离子；一般沉淀反应，不
管其进行得多么完全，溶液中总还存在其组分离子，它们的关系符
合溶度积表达式，只是溶解能力不同，Ｋ

ｓｐ值不同而已。难溶电解
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质的溶度积见表５１。
和其他平衡常数一样，Ｋ

ｓｐ也随温度而改变。由表５２可知，

ＢａＳＯ４的溶解度和Ｋ
ｓｐ是随温度的升高而增大的。但温度对Ｋ

ｓｐ的

影响一般不大，在实际工作中，常用室温２５℃时的常数。
５１２　溶度积和溶解度的相互换算
一般来说溶度积本身就代表难溶电解质的溶解能力，只是与溶

解度的表达方式不同而已。因此，两者之间是有一定关系的，可以
相互换算。由于溶解度很小，换算时，可以近似认为它们饱和溶液
的密度和纯水的一样。下面以实例说明。

表５１　难溶电解质的溶度积 （２９１～２９８Ｋ）①

难溶电解质 化学式 溶度积Ｋｓｐ 难溶电解质 化学式 溶度积Ｋ
ｓｐ

氯化银 ＡｇＣｌ １８×１０－１０

１３×１０－９（５０℃）
溴化银 ＡｇＢｒ ５２×１０－１３

碘化银 ＡｇＩ ８３×１０－１７

硫化银 Ａｇ２Ｓ ６３×１０－５０

氢氧化铝 Ａｌ（ＯＨ）３ １３×１０－３３

碳酸钡 ＢａＣＯ３ ５１×１０－９

硫酸钡 ＢａＳＯ４ １１×１０－１０

碳酸钙 ＣａＣＯ３ ２．８×１０－９

硫酸钙 ＣａＳＯ４ ９．１×１０－６

氢氧化钙 Ｃａ（ＯＨ）２ ５６×１０－６

磷酸钙 Ｃａ３（ＰＯ４）２ ２０×１０－２９

硫化铜 ＣｕＳ ６３×１０－３６

碘化亚铜 ＣｕＩ １１×１０－１２

氢氧化铜 Ｃｕ（ＯＨ）２ ２２×１０－２０

硫化镉 ＣｄＳ ８０×１０－２７

硫化亚铁 ＦｅＳ ６３×１０－１８

氢氧化亚铁 Ｆｅ（ＯＨ）２ ８×１０－１６

氢氧化铁 Ｆｅ（ＯＨ）３ ４×１０－３８

硫化汞 ＨｇＳ（黑） １６×１０－５２

氯化亚汞 Ｈｇ２Ｃｌ２ １３×１０－１８

碳酸镁 ＭｇＣＯ３ ３５×１０－８

氢氧化镁 Ｍｇ（ＯＨ）２ １８×１０－１１

硫酸铅 ＰｂＳＯ４ １６×１０－８

碘化铅 ＰｂＩ２ ７１×１０－９

硫化铅 ＰｂＳ １０８×１０－２８

氢氧化锌 Ｚｎ（ＯＨ）２ １２×１０－１７

硫化锌 αＺｎＳ １６×１０－２４

　　① 本表中的数据摘自 《分析化学手册》第一分册，化学工业出版社，１９７９年版，

ｐ５５～５９。

表５２　溶解度和溶度积随温度的变化

温度／℃ ０ １０ ２５ ５０ １００

ＢａＳＯ４的溶解度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）８２×１０－６９４×１０－６１２×１０－５１５×１０－５１７×１０－５

ＢａＳＯ４的溶度积Ｋｓｐ ６７×１０－１１８９×１０－１１１４×１０－１０２１×１０－１０２８×１０－１０

【例５１】２５℃时已知ＢａＳＯ４ 的溶解度为００００２４２ｇ／１００ｇ水。
求ＢａＳＯ４的溶度积。
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解　先把 ＢａＳＯ４ 的溶解度换算成物质的量的浓度。已知
ＢａＳＯ４的相对分子质量为２３３４，所以其溶解度可换算为：

ｃ（ＢａＳＯ４）＝００００２４２×１０００１００×
１

２３３４ｍｏｌ
·Ｌ－１＝１０４×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１

已溶解的ＢａＳＯ４是完全电离的，故［Ｂａ２＋］＝［ＳＯ２－４ ］＝
ｃ（ＢａＳＯ４）
ｃ ＝

１０４×１０－５

ＢａＳＯ４（ｓ幑幐） Ｂａ２＋（ａｑ）＋ＳＯ２－４ （ａｑ）

Ｋ
ｓｐ＝［Ｂａ２＋］［ＳＯ２－４ ］＝（１０４×１０－５）２

＝１１×１０－１０

【例５２】铬酸银在２９８Ｋ时的溶解度为１３４×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１，
试计算其溶度积。
解

Ａｇ２ＣｒＯ４（ｓ幑幐） ２Ａｇ＋（ａｑ）＋ＣｒＯ２－４ （ａｑ）

ｃ（Ａｇ＋）＝２×１３４×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１＝２６８×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１

　　即 ［Ａｇ＋］＝２６８×１０－４

ｃ（ＣｒＯ２－４ ）＝１３４×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１，即［ＣｒＯ２－４ ］＝１３４×１０－４

Ｋ
ｓｐ（Ａｇ２ＣｒＯ４）＝［Ａｇ＋］２［ＣｒＯ２－４ ］

＝（２６８×１０－４）２×（１３４×１０－４）

＝９６２×１０－１２

【例５３】Ｍｇ（ＯＨ）２的Ｋ
ｓｐ＝１８×１０－１１ （２９１Ｋ），试求此温度下

Ｍｇ（ＯＨ）２的溶解度。
解

Ｍｇ（ＯＨ）２（ｓ幑幐） Ｍｇ２＋（ａｑ）＋２ＯＨ－（ａｑ）

设 Ｍｇ（ＯＨ）２的溶解度为ｘｍｏｌ·Ｌ－１，则饱和溶液中

ｃ（Ｍｇ２＋）＝ｘｍｏｌ·Ｌ－１，［Ｍｇ２＋］＝ｃ
（Ｍｇ２＋）
ｃ ＝ｘ１＝ｘ

ｃ（ＯＨ－）＝２ｘｍｏｌ·Ｌ－１，［ＯＨ－］＝ｃ
（ＯＨ－）
ｃ ＝２ｘ１＝２ｘ

Ｋ
ｓｐ［Ｍｇ（ＯＨ）２］＝［Ｍｇ２＋］［ＯＨ－］２＝ｘ（２ｘ）２＝１８×１０－１１

解得 ｘ＝１７×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１

从以上三例计算可见，对ＡＢ型难溶电解质是假定饱和溶液中
ｃ（Ａ）＝ｃ（Ｂ）；对 ＡＢ２ 型难溶电解质是假定饱和溶液中ｃ（Ｂ）＝２ｃ
（Ａ），显然如果溶液中离子发生显著水解或其他原因使其溶解下来
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的离子之间不能互为正比关系，则上述溶度积与溶解度换算关系不
成立。例如 ＺｎＳ溶解下来 Ｚｎ２＋ 和 Ｓ２－，由于 Ｓ２－ 强烈水解，ｃ
（Ｚｎ２＋）≠ｃ（Ｓ２－）。
通常溶度积的数值可用来估计和比较难溶电解质溶解度的大

小。但必须注意，只有相同类型 （如同是 ＡＢ型或 ＡＢ２ 型）的难
溶电解质才能以Ｋ

ｓｐ值来做比较。类型不同，则不能这样比较。例
如Ａｇ２ＣｒＯ４ 的溶解度 （２１×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１）比ＢａＳＯ４（１０４×
１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１）大，而 Ａｇ２ＣｒＯ４ 的溶度积 （１１×１０－１２）却比

ＢａＳＯ４ （１１×１０－１０）小。这是因为有关离子浓度的方次不同。

５１３　溶度积规则
在实际工作中，经常需要判断难溶电解质沉淀或溶解反应进行

的方向。与判断化学平衡移动时引入Ｑｃ、Ｑｐ相似，这里引入离子积

Ｑｉ，如Ａｇ２ＣｒＯ４的Ｑｉ为：
Ｑｉ＝［Ａｇ＋］２［ＣｒＯ－４ ］

式中，ｃ表示离子的任意浓度。对于某一给定的溶液，比较溶
度积Ｋ

ｓｐ和离子积Ｑｉ，即可得知沉淀生成或溶解进行的方向：
若Ｑｉ＝Ｋ

ｓｐ，溶液是饱和溶液，无沉淀析出，沉淀与溶解过程
达到动态平衡；
若Ｑｉ＜Ｋ

ｓｐ，为不饱和溶液，无沉淀析出，如果系统中有相应
的固体存在，反应将向沉淀溶解的方向进行，直到饱和为止；
若Ｑｉ＞Ｋ

ｓｐ，为过饱和溶液，此时反应向生成沉淀的方向进行，直
到形成饱和溶液为止。
以上是难溶电解质多相离子平衡移动的规律，称为溶度积规

则。从中不难看出，离子的浓度是沉淀生成或溶解所依据的条件，
控制离子的浓度，便可使反应向人们需要的方向转化。

【例５４】将等体积的４×１０－３ｍｏｌ·Ｌ－１的ＡｇＮＯ３和４×１０－３

ｍｏｌ·Ｌ－１Ｋ２ＣｒＯ４混合，判断能否析出Ａｇ２ＣｒＯ４沉淀。
解　混合后：　ｃ（Ａｇ＋）＝２×１０－３ｍｏｌ·Ｌ－１，［Ａｇ＋］＝２×１０－３

ｃ（ＣｒＯ２－４ ）＝２×１０－３ｍｏｌ·Ｌ－１，［ＣｒＯ２－４ ］＝２×１０－３

Ｑｉ＝［Ａｇ＋］２［ＣｒＯ２－４ ］＝（２×１０－３）２×２×１０－３＝８×１０－９

查得Ａｇ２ＣｒＯ４的Ｋ
ｓｐ＝９０×１０－１２，Ｑｉ＞Ｋ

ｓｐ，有沉淀析出。
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５２　同离子效应和盐效应

５２１　同离子效应
我们已经知道，在ＢａＳＯ４的饱和溶液中，存在如下平衡：

ＢａＳＯ４（ｓ幑幐） Ｂａ２＋（ａｑ）＋ＳＯ２－４ （ａｑ）

如果在上述饱和溶液中加入适量Ｎａ２ＳＯ４，则ＳＯ２－４ 浓度增大，Ｑｉ＞
Ｋ
ｓｐ，上述平衡向生成ＢａＳＯ４ 沉淀的方向移动。达到新的平衡时，
［Ｂａ２＋］与 ［ＳＯ２－４ ］之积仍然等于１０８×１０－１０，但此时Ｂａ２＋的
平衡浓度比原来小了，但ＳＯ２－４ 的平衡浓度则因加入Ｎａ２ＳＯ４而增
大了。ＢａＳＯ４的溶解度可用达到新的平衡时Ｂａ２＋的浓度来衡量。因
此，ＢａＳＯ４在外加ＳＯ２－４ 存在时，溶解度比在纯水中要小。这种因加
入适量含共同离子的强电解质而使难溶电解质溶解度降低的作用，
称同离子效应。

【例５５】计算ＢａＳＯ４ 在０１ｍｏｌ·Ｌ－１Ｎａ２ＳＯ４ 溶液中的溶解
度，并与它在纯水中的溶解度做比较。
解　设ｘ为ＢａＳＯ４ 在０１ｍｏｌ·Ｌ－１Ｎａ２ＳＯ４ 溶液中的溶解度，

有
［Ｂａ２＋］＝ｘ，［ＳＯ２－４ ］＝ｘ＋０１≈０１（ｘ０１）

所以 ｘ×０１＝１１×１０－１０

ｘ＝１１×１０－９

即ＢａＳＯ４在０１ｍｏｌ·Ｌ－１Ｎａ２ＳＯ４ 溶液中的溶解度为１１×１０－９

ｍｏｌ·Ｌ－１，而由 ［例５１］的计算已知它在纯水中的溶解度为
１１×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１。
从以上计算可明显看出同离子效应对难溶电解质溶解度的影

响。同离子效应在沉淀溶解平衡中有许多实际应用。例如，沉淀某
种离子时，常加入过量的沉淀剂，以使被沉淀离子沉淀完全。通
常，在定性分析中，当溶液中被沉淀离子浓度小于１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１

时；在 定 量 分 析 中，当 溶 液 中 被 沉 淀 的 离 子 浓 度 小 于
１０－６ｍｏｌ·Ｌ－１时，即可认为沉淀完全。所以沉淀剂一般过量
２０％～２５％即可。加入的沉淀剂过多时，一方面引起不必要的浪
费，另一方面还可能引起副反应以及下面将讨论的盐效应等，反而
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使沉淀的溶解度增大。同离子效应的另一应用，是在定量分析中分
离沉淀时，常以含有共同离子的溶液洗涤沉淀，以避免沉淀的溶解
损失。如洗涤ＢａＳＯ４沉淀时，一般用稀的Ｈ２ＳＯ４溶液而不用纯水作
洗涤剂。
５２２　盐效应
实验指出，如果在难溶电解质的饱和溶液中加入不含相同离子

的强电解质，难溶电解质的溶解度就会增大。该现象称为盐效应。
例如，在一定温度下，ＢａＳＯ４、ＡｇＣｌ等难溶电解质在 ＫＮＯ３ 溶液
中的溶解度比在纯水中要大，而且 ＫＮＯ３ 的浓度越大，难溶电解
质的溶解度也变得越大。
盐效应的产生，是由于溶液中离子强度增大而使有效浓度 （活

度）减小所造成的。例如，在饱和ＢａＳＯ４ 溶液中加入 ＫＮＯ３，由
于后者完全电离为 Ｋ＋和 ＮＯ－３ ，结果使溶液中的离子总数骤增。
由于带正、负电荷的离子之间的相互吸引，Ｂａ２＋和ＳＯ２－４ 的活动
性有所降低，因而Ｂａ２＋和ＳＯ２－４ 能起作用的浓度 （活度）降低，
沉淀析出的趋势减弱，促使下面的平衡：

ＢａＳＯ４（ｓ幑幐） Ｂａ２＋＋ＳＯ２－４
向右移动，从而增加了ＢａＳＯ４的溶解度。
盐效应的大小与外加电解质的浓度和离子电荷有关。外加电解

质的浓度越大，离子所带电荷越多，盐效应就越显著。当外加可溶
性强电解质的浓度不大，例如离子总浓度不超过００１ｍｏｌ·Ｌ－１

时，可以不考虑盐效应。

５３　分步沉淀和沉淀的转化

５３１　分步沉淀
在科学实验和生产实际中，常常遇到这样的情况：溶液中同时

含有几种离子，当加入某种试剂时，可能生成多种难溶化合物而沉
淀。例如，在含有相同浓度的 Ｃｌ－ 和Ｉ－ 的溶液中，逐滴加入
ＡｇＮＯ３溶液，可能发生如下的反应：

Ａｇ＋＋Ｃｌ － ＡｇＣｌ↓
Ａｇ＋＋Ｉ － ＡｇＩ↓
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我们所关心的是，这两种难溶物质是同时析出还是先后析出？根据
溶度积规则，显然是溶度积较小的ＡｇＩ首先析出。
这种由于溶度积大小不同而分先后沉淀的现象称为分步沉淀。
假如溶液中含有０１ｍｏｌ·Ｌ－１的 Ｃｌ－ 和０１ｍｏｌ·Ｌ－１Ｉ－，

ＡｇＣｌ和ＡｇＩ开始产生沉淀所需的Ａｇ＋浓度可由它们各自的溶度积
计算：

Ｋ
ｓｐ（ＡｇＣｌ）＝［Ａｇ＋］［Ｃｌ－］＝１８×１０－１０

Ｋ
ｓｐ（ＡｇＩ）＝［Ａｇ＋］［Ｉ－］＝８３×１０－１７

所以，Ｃｌ－开始沉淀需要的 ［Ａｇ＋］为：

［Ａｇ＋］＝１８×１０
－１０

０１ ＝１８×１０－９，即ｃ（Ａｇ＋）＝１８×１０－９ｍｏｌ·Ｌ－１

Ｉ－开始沉淀需要的 ［Ａｇ＋］为：

［Ａｇ＋］＝８３×１０
－１７

０１ ＝８３×１０－１６，即ｃ（Ａｇ＋）＝８３×１０－１６ｍｏｌ·Ｌ－１

当逐滴加入ＡｇＮＯ３溶液时，显然是产生沉淀所需Ａｇ＋浓度低得多
的ＡｇＩ先析出。那么，待 ＡｇＣｌ开始析出时，溶液中的Ｉ－是否已
经沉淀完全了呢？

由前面的计算已知，ＡｇＩ沉淀开始析出时，Ａｇ＋浓度为８３×
１０－１６ｍｏｌ·Ｌ－１，随着Ａｇ＋的不断加入，ＡｇＩ不断析出，此时，溶
液中Ｉ－ 浓度不断减小，而 Ａｇ＋ 浓度不断增大。当 Ａｇ＋ 增大至
１８×１０－９ｍｏｌ·Ｌ－１时，ＡｇＣｌ开始析出。此时，溶液中Ｉ－的相对
浓度为：

［Ｉ－］＝Ｋ

ｓｐ（ＡｇＩ）

１８×１０－９＝
８３×１０－１７
１８×１０－９ ＝４６×１０

－８

即 ｃ（Ｉ－）＝４６×１０－８ｍｏｌ·Ｌ－１

这就是说，当ＡｇＣｌ开始沉淀时，Ｉ－早已沉淀完全了。所以，利用
分步沉淀原理，可使两种离子分离，而且两种沉淀的溶度积相差越
大，分离将越完全。

【例５６】某溶液中含有０１０ｍｏｌ·Ｌ－１Ｃｄ２＋和０１０ｍｏｌ·Ｌ－１

Ｚｎ２＋。若加入Ｓ２－使两者分离，Ｓ２－的浓度应控制在什么范围？
解　查得Ｋ

ｓｐ（ＣｄＳ）＝８０×１０－２７；Ｋ
ｓｐ（ＺｎＳ）＝１６×１０－２４

沉淀Ｃｄ２＋时所需Ｓ２－的最低相对浓度为：

［Ｓ２－］＝Ｋ

ｓｐ（ＣｄＳ）
［Ｃｄ２＋］＝

８０×１０－２７
０１０ ＝８０×１０－２６
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不使ＺｎＳ析出的最高Ｓ２－的相对浓度为：

［Ｓ２－］＝Ｋ

ｓｐ（ＺｎＳ）
［Ｚｎ２＋］＝

１６×１０－２４
０１０ ＝１６×１０－２３

所以，当ｃ（Ｓ２－）控制在８０×１０－２６～１６×１０－２３ｍｏｌ·Ｌ－１之间
时可使ＣｄＳ沉淀，而Ｚｎ２＋则留在溶液中。
当 ［Ｓ２－］＝１６×１０－２３时，溶液中残留的［Ｃｄ２＋］为：

［Ｃｄ２＋］＝８０×１０
－２７

１６×１０－２３＝５０×１０
－４

即 ｃ（Ｃｄ２＋）＝５０×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１

说明此时Ｃｄ２＋基本沉淀完全。

５３２　沉淀的转化
在一定条件下，可以使一种沉淀转化为另一种沉淀。例如，在

盛有白色ＢａＣＯ３粉末的烧杯中逐滴加入黄色的 Ｋ２ＣｒＯ４ 溶液，并
不断搅拌，便可观察到白色的ＢａＣＯ３ 逐渐变为黄色的ＢａＣｒＯ４ 沉
淀，而溶液则由黄色变为无色。其反应式如下：

ＢａＣＯ３（Ｓ）＋ＣｒＯ２－ 幑幐４ ＢａＣｒＯ４（Ｓ）＋ＣＯ２－３
（白色） （黄色） （黄色） （无色）

这种由一种沉淀转化为另一种沉淀的过程称为沉淀的转化。上述反
应能够向右进行，可通过计算说明。

【例５７】要溶解０１０ｍｏｌ的ＢａＣＯ３，问需要１０Ｌ多少浓度的

Ｋ２ＣｒＯ４？
解　ＢａＣＯ３（ｓ幑幐） Ｂａ２＋＋ＣＯ２－３ 　　　Ｋｓｐ（ＢａＣＯ３）＝５１×１０－９

ＢａＣｒＯ４（ｓ幑幐） Ｂａ２＋＋ＣｒＯ２－４ Ｋ
ｓｐ（ＢａＣｒＯ４）＝１６×１０－１０

　　　　
ＢａＣＯ３（ｓ）＋ＣｒＯ２－ 幑幐４ ＢａＣｒＯ４（ｓ）＋ＣＯ２－３

Ｋ＝Ｋ

ｓｐ（ＢａＣＯ３）

Ｋ
ｓｐ（ＢａＣｒＯ４）

Ｋ＝
［ＣＯ２－３ ］
［ＣｒＯ２－４ ］

＝Ｋ

ｓｐ（ＢａＣＯ３）

Ｋ
ｓｐ（ＢａＣｒＯ４）

＝５１×１０
－９

１６×１０－１０＝３２

设溶解后溶液体积不变，则平衡时，ｃ（ＣＯ２－３ ）＝０１０ｍｏｌ·Ｌ－１

即 ［ＣＯ２－３ ］＝０１０，所以

［ＣｒＯ２－４ ］＝
［ＣＯ２－３ ］
３２ ＝０１０３２ ＝０００３１

即平衡时ｃ（ＣｒＯ２－４ ）＝０００３１ｍｏｌ·Ｌ－１。因溶解０１０ｍｏｌＢａＣＯ３
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需消耗０１０ｍｏｌＫ２ＣｒＯ４，所以 Ｋ２ＣｒＯ４ 最初浓度ｃ（Ｋ２ＣｒＯ４）＝
０１０＋０００３１≈０１０ｍｏｌ·Ｌ－１。由此可见，这种沉淀转化是容易的。
此例说明由一种难溶的物质转化为更难溶的物质是很容易的。

反之，则转化比较困难。
沉淀不仅可以转化，在一定的条件下还可以溶解。如ＣａＣＯ３

可以溶解在酸中，是因为溶液中的ＣＯ２－３ 与 Ｈ＋反应放出ＣＯ２ 而
使溶液中的 ＣＯ２－３ 浓度降低，结果溶液 中 ［Ｃａ２＋］［ＣＯ２－３ ］＜
Ｋ
ｓｐ（ＣａＣＯ３），所以沉淀就会溶解。推而广之，凡在沉淀中加入一
种能降低其有关离子浓度的试剂均可使沉淀溶解。
应该指出，沉淀溶解平衡是暂时的，有条件的。只要条件改

变，沉淀和溶解这对矛盾就能相互转化。

５４　沉淀反应的应用举例

沉淀反应在化工生产中有许多实际应用。除去前面介绍过的
ＣａＣＯ３、ＭｇＣＯ３等的生产外，另一个重要的应用是利用沉淀的生
成除去某些杂质离子。如提纯无机盐的一个突出问题，往往是在除
去杂质离子的同时不再引入其他的杂质离子进入溶液。亦即既要把
已有的杂质离子以某种形式分离出来，又不使所用的分离试剂进入
溶液。在提纯无机盐溶液和分离少量杂质离子的工作中，溶度积原
理得到了很好的应用。以下着重介绍。
５４１　除去杂质Ｆｅ３＋

在无机盐工业中，Ｆｅ３＋是最常遇到的一种杂质，除铁是一个
典型的除杂问题。在实际工作中，除Ｆｅ３＋的主要方法是调节溶液
的ｐＨ，使Ｆｅ３＋生成Ｆｅ（ＯＨ）３沉淀而除去。下面先来看看Ｆｅ３＋沉
淀与溶液ｐＨ的关系。
设溶液中ｃ（Ｆｅ３＋）＝００１ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｆｅ３＋］＝１０－２，已知

Ｋ
ｓｐ［Ｆｅ（ＯＨ）３］＝４×１０－３８，则Ｆｅ３＋开始沉淀的ｐＨ可如下求取：

Ｆｅ（ＯＨ）３（ｓ幑幐） Ｆｅ３＋＋３ＯＨ－

Ｋ
ｓｐ［Ｆｅ（ＯＨ）３］＝［Ｆｅ３＋］·［ＯＨ－］３＝４×１０－３８

（１０－２）［ＯＨ－］３＝４×１０－３８

［ＯＨ－］３＝４×１０－３６
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［ＯＨ－］＝１５９×１０－１２

［Ｈ＋］＝ １０－１４
１５９×１０－１２＝６３×１０

－３

ｐＨ＝－ｌｇ（６３×１０－３）＝２２

即当溶液的ｐＨ调至２２时，Ｆｅ３＋开始沉淀。设沉淀完全时，

ｃ（Ｆｅ３＋）＝１×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｆｅ３＋］＝１×１０－５，代入关系式
中，有

１×１０－５×［ＯＨ－］３＝４×１０－３８

［ＯＨ－］３＝４×１０－３３

［ＯＨ－］＝１５９×１０－１１

［Ｈ＋］＝６３×１０－４

ｐＨ＝－ｌｇ（６３×１０－４）＝３２
所以，００１ｍｏｌ·Ｌ－１的Ｆｅ３＋溶液中Ｆｅ（ＯＨ）３开始沉淀的ｐＨ

为２２，完全沉淀的ｐＨ为３２。
按照上面相同的方法，将一些金属氢氧化物沉淀的ｐＨ 做计

算，结果见表５３。

表５３　一些金属氢氧化物沉淀的ｐＨ

金属离子

／（００１ｍｏｌ·Ｌ－１）
ｐＨ

开始沉淀 沉淀完全

氢氧化物的

Ｋｓｐ

Ｆｅ３＋ ２２ ３２ ４×１０－３８

Ａｌ３＋ ３７ ４７ １３×１０－３３

Ｃｒ３＋ ４６ ５６ ７×１０－３１

Ｃｕ２＋ ５２ ６７ ２２×１０－２０

Ｚｎ２＋ ６５ ８ １２×１０－１７

Ｃｏ２＋ ７２ ８７ ２６×１０－１６

Ｎｉ２＋ ７３ ８８ ４８×１０－１６

Ｆｅ２＋ ７５ ９０ ８×１０－１６

Ｍｎ２＋ ８３ ９８ ４×１０－１４

Ｍｇ２＋ ９６ １１１ １８×１０－１１

表５３的结果只是理论计算值。实际生产中，由于溶液的浓度
往往较大，实际情况要复杂得多。就ｐＨ而言，理论计算和实际情
况往往有出入。因此，生产中的条件尚需通过实践来确定。尽管如
此，表中的计算值仍有重要的参考价值。



５　沉淀反应 ８１　　　

５４１１　氯化铜制备中的除铁
工业上制备氯化铜，是将浓盐酸用蒸汽加热至８０℃左右，再

加入粗制的氧化铜粉，充分搅拌，使之溶解。由于粗制的ＣｕＯ含
有杂质ＦｅＯ，故反应如下：

ＣｕＯ＋２ＨＣｌ ＣｕＣｌ２＋Ｈ２Ｏ
ＦｅＯ＋２ＨＣｌ ＦｅＣｌ２＋Ｈ２Ｏ

因此，溶液中含有一定量的Ｆｅ２＋。
从表５３可知，为了除去Ｆｅ２＋，直接调节ｐＨ将Ｆｅ２＋以Ｆｅ（ＯＨ）２

形成沉淀是不行的。因为Ｆｅ２＋沉淀完全的ｐＨ为９０，而Ｃｕ２＋沉
淀完全的ｐＨ 为６７。但是，Ｆｅ３＋沉淀完全的ｐＨ 为３２。所以，
工业上先用次氯酸钠将Ｆｅ２＋氧化为Ｆｅ３＋，然后加入纯净的ＣｕＯ。
ＣｕＯ与料液中的 ＨＣｌ反应，ｐＨ 会升高。当ｐＨ 调至３～４，便可
达到除去杂质铁的目的。采用纯净的ＣｕＯ调节ｐＨ，一方面可调节

ｐＨ而不引入杂质，另一方面可增加料液中ＣｕＣｌ２的浓度。
５４１２　氯化铵制备中的除铁
工业氯化铵含有杂质铁。欲制备纯的氯化铵，必须除去其中的

铁。从前面的讨论可知，调节ｐＨ 可除去Ｆｅ３＋。选择合适的物质
来调节ｐＨ，可以避免引入新的杂质。在这里，显然氨水是最合适
的ｐＨ调节剂。ＮＨ３·Ｈ２Ｏ在调节ｐＨ的过程中生成 ＮＨ４Ｃｌ。若
ＮＨ３·Ｈ２Ｏ过量，还可与盐酸中和而生成ＮＨ４Ｃｌ，且不会引入杂
质。在这里，可将ｐＨ调至７～８，此时，Ｆｅ３＋将除得相当干净。
尚有其他许多化工过程需要除去杂质铁，这里就不一一介绍

了。除铁的原理都几乎是一样的，即选择合适的ｐＨ调节剂，即
能调节ｐＨ，又不引入新的杂质。
５４２　制备锰盐时除去Ｃｕ２＋、Ｐｂ２＋、Ｃｄ２＋等杂质
从锰的矿物原料 （常是软锰矿 ＭｎＯ２）制备锰盐 （如硫酸锰）

时，首先得到粗制品溶液，其中主要是锰盐，此外常含有Ｃｕ２＋、
Ｐｂ２＋、Ｃｄ２＋等杂质离子。工业生产中常以新制备的ＭｎＳ来除去这
些杂质离子。首先，来看看这些离子的硫化物的Ｋ

ｓｐ值：
硫化物 ＭｎＳ ＰｂＳ ＣｕＳ ＣｄＳ
Ｋｓｐ ５６×１０－１６ １１×１０－２９ ８７×１０－３６ ３６×１０－２９

从上面的数据可知，ＭｎＳ的溶解度相对其他硫化物要大得多。利
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用沉淀转化原理，在料液中加入新制备的 ＭｎＳ （新沉淀的 ＭｎＳ活
性高，容易转化），即可实现下述反应：

ＭｎＳ＋Ｐｂ ２＋ ＰｂＳ↓＋Ｍｎ２＋

ＭｎＳ＋Ｃｄ ２＋ ＣｄＳ↓＋Ｍｎ２＋

ＭｎＳ＋Ｃｕ ２＋ ＣｕＳ↓＋Ｍｎ２＋

生成的 Ｍｎ２＋进入溶液，不会引入杂质离子。多余的固体 ＭｎＳ可
随杂质一起过滤除去。
以上所介绍的除去杂质离子的方法，都巧妙地运用了溶度积原

理。由此可知，溶度积原理是一项重要的化学原理，它在化工生产
及科学实验中有极广泛的应用。

习　　题

５１　写出难溶电解质：ＰｂＣｌ２、ＡｇＣｌ、Ａｇ２Ｓ、Ｂａ３（ＰＯ４）２、Ａｌ（ＯＨ）３ 的
溶度积表达式。
５２　已知下列物质的溶度积，试计算饱和溶液中各种离子的浓度。
（１）ＢａＣｒＯ４　　　　Ｋ

ｓｐ＝１６×１０－１０

（２）ＭｇＦ２ Ｋ
ｓｐ＝６５×１０－９

５３　已知下列物质的溶解度Ｓ，求算其溶度积 （忽略有关离子的水解）。
（１）ＣａＣＯ３　　Ｓ（ＣａＣＯ３）＝５３×１０－３ｇ·Ｌ－１

（２）Ａｇ２ＣｒＯ４ Ｓ（Ａｇ２ＣｒＯ４）＝２１×１０－２ｇ·Ｌ－１

５４　已知Ｃａ（ＯＨ）２ 的溶度积Ｋ
ｓｐ＝５５×１０－６，试计算饱和Ｃａ（ＯＨ）２

溶液的ｐＨ。
５５　ＰｂＣｌ２ 在０１３０ｍｏｌ·Ｌ－１ＰｂＡｃ２ （易溶物）溶液中的溶解度是５７×

１０－３ｍｏｌ·Ｌ－１。计算此时ＰｂＣｌ２ 的Ｋ
ｓｐ。

５６　１００ｍＬ、０１２０ｍｏｌ·Ｌ－１ＡｇＮＯ３ 溶液与１００ｍＬ、ｐＨ＝１５的 ＨＣｌ
溶液混合，试计算溶液中各离子的浓度。
５７　通过计算说明下列各组溶液以等体积混合时，是否会产生沉淀。各
混合液中Ａｇ＋和Ｃｌ－的浓度分别是多少？

（１）１５×１０－６ｍｏｌ·Ｌ－１ＡｇＮＯ３ 和１５×１０－５ｍｏｌ·Ｌ－１ＮａＣｌ
（２）１５×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１ＡｇＮＯ３ 和１５×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１ＮａＣｌ
（３）１０×１０－２ｍｏｌ·Ｌ－１ＡｇＮＯ３ 和１０×１０－３ｍｏｌ·Ｌ－１ＮａＣｌ
５８　１０ｍＬ、０１ｍｏｌ·Ｌ－１ＭｇＣｌ２ 和１０ｍＬ、００１ｍｏｌ·Ｌ－１氨水混合，是
否有 Ｍｇ（ＯＨ）２ 沉淀？［Ｍｇ（ＯＨ）２ 的Ｋ

ｓｐ＝１８×１０－１１］
５９　一种溶液中含有Ｆｅ３＋和Ｆｅ２＋，它们的浓度都是００５ｍｏｌ·Ｌ－１。已
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知Ｋ
ｓｐ［Ｆｅ（ＯＨ）３］＝４×１０－３８，Ｋ

ｓｐ［Ｆｅ（ＯＨ）２］＝８×１０－１６。如果只要求Ｆｅ
（ＯＨ）３ 沉淀，应如何控制溶液的ｐＨ？
５１０　Ｃａ（ＮＯ３）２ 是通过ＣａＯ和 ＨＮＯ３ 作用而制得的。为了除铁，要控
制ｐＨ为５～６，试问用ＮａＯＨ还是用ＣａＣＯ３ 调ｐＨ为好？说明理由。
５１１　ＭｇＣｌ２ 溶液加氨水调节ｐＨ 到７～８，并加热至沸，除去杂质

Ｆｅ３＋。问为什么ｐＨ要调到７～８？ｐＨ过大有什么影响？
５１２　现有１００ｍＬ溶液，其中含有０００１ｍｏｌ的 ＮａＣｌ和０００１ｍｏｌ的

Ｋ２ＣｒＯ４。当逐滴加入ＡｇＮＯ３ 溶液时，产生沉淀的次序如何？
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自然界中包含着种类繁多的物质，这些物质有着不同的性质，

并且还会发生各种各样的物理变化或化学变化，究其原因就在于物
质的组成及其微观结构的不同。物质是由原子组成的，原子又是由
原子核和核外电子组成的。在一般的化学变化中，原子核并不发生
变化，只是核外电子的数目和运动状态发生变化。因此，了解原子
的结构及其核外电子的运动状态，有助于进一步了解物质的性质及
其变化规律。

６１　人类对原子结构的认识过程

“原子”一词是由古希腊哲学家德漠克里特 （Ｄｅｍｏｋｒｉｔｏｓ）提
出的，意为 “不可分割”。１９世纪初，道尔顿 （ＪＤａｌｔｏｎ）建立了
近代原子论，他认为原子是有质量的，原子不可再分，同一种元素
的原子相同，不同元素的原子则不同。然而，１９世纪末、２０世纪
初，电子及原子核的发现，则推翻了原子不可分割的观点。１８９７
年，汤姆逊 （Ｔｈｏｍｓｏｎ）测定了电子的荷质比 （ｅ／ｍ），并发现电
子普遍存在于原子中。１９１１年卢瑟福 （Ｒｕｔｈｅｒｆｏｒｄ）通过α粒子散
射实验证实了原子中存在着质量较重、带正电荷的原子核，提出了
行星系式核型原子模型：原子中存在一个原子核，它集中了原子的
全部正电荷和几乎全部的质量，带负电荷的电子在核外空间绕核高
速运动。卢瑟福的原子模型在当时能解释一些实验现象，但无法解
释当时已经发现的线状原子光谱。按照经典电动力学理论，带负电
荷的电子在绕核旋转时，必然会发射电磁波，即要不断地释放出能
量，电子绕核旋转的轨道半径将越来越小，最后电子将会掉到原子
核上而毁灭。这与原子客观存在的事实不符。另外，根据卢瑟福的
原子模型，电子绕核高速运动，其放出的能量是连续的，如此得到
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的原子光谱应是连续的带状光谱，但实验得到的原子光谱却是线状
的。如最简单的氢原子光谱，在可见光区可观察到四条分立的谱
线，如图６１所示。从谱线的位置可以确定发射光的波长和频率，
从而确定发射光的能量。

图６１　氢原子光谱

为了解释氢原子光谱，１９１３年玻尔 （ＮＢｏｈｒ）提出了关于原
子结构的假设，即玻尔模型。其中心思想是：原子中的电子只能在
有确定半径和能量的轨道 （能级）上绕原子核做圆周运动，此时原
子既不吸收能量，也不放出能量，原子处于稳定的状态，只有当其
在不同的轨道上发生跃迁时才放出或吸收能量。在此基础上，玻尔
引入普朗克能量量子化?的概念，并运用牛顿力学定律，推算出了
氢原子的轨道半径和能量Ｅ，以及电子从高能量轨道跃迁至低能量
轨道时辐射光的频率ν。它们都与正整数ｎ有关，可以分别表示
如下：

ｒ＝ａ０ｎ２ （６１）

Ｅ＝－Ｂ １ｎ２
（６２）

ν＝Ｂｈ
１
ｎ２１
－１
ｎ（ ）２
２

（６３）

式中，ｎ为正整数，ｎ＝１，２，３，…，ｎ１＜ｎ２；ａ０＝５２９ｐｍ，
通常称为玻尔半径，即ｎ＝１时的氢原子轨道半径；Ｂ＝１３６ｅＶ或

? １９００年德国物理学家普朗克 （ＭＰｌａｎｋ）在解释黑体辐射时提出了能量量子化
概念。他认为，能量像物质微粒一样是不连续的，其中包含着大量微小分立的能量单
位，称为量子。物质吸收或发射的能量总是等于量子能量的整数倍。每个量子的能量与
相应的电磁波的频率成正比，即能量Ｅ＝ｎｈν。其中，ｈ为普朗克常数 （ｈ＝６６２６×
１０－３４Ｊ·ｓ）；ｎ为正整数；ν为电磁波频率。
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２１７９×１０－１８Ｊ。
当氢原子中的电子从ｎ２＝３，４，５，６能级跳回到第二级

（ｎ１＝２）时，在可见光区就可以观察到分立的四条谱线。
由此可见，玻尔模型较成功地解释了氢原子光谱。但人们对原

子结构的进一步研究发现玻尔模型还存在着局限性，如它不能解释
多电子原子发射的原子光谱，也不能解释氢原子光谱的精细结构
等。其原因在于玻尔模型虽然引入了量子化的概念，但却未能摆脱
经典力学的束缚。因为，从宏观到微观，随着物体空间尺寸和质量
的变小，物质的运动方式和规律发生了质的变化，微观粒子的运动
规律已不再像宏观物体那样遵循经典力学的运动规律，它除了具有
能量量子化的特征外，还具有波粒二象性的特征。在描述其运动状
态时，应运用量子力学的运动规律。
１９２４年，德布罗依 （ｄｅＢｒｏｇｌｉｅ）在光的波粒二象性的启发
下，大胆地预言了微观粒子的运动也具有波粒二象性，并导出了德
布罗依关系式：

λ＝ｈｐ ＝
ｈ
ｍｖ

（６４）

式中，波长λ代表物质的波动性；动量ｐ、质量ｍ、速率ｖ表
示物质的粒子性。德布罗依关系通过普朗克常数将物质的波动性和
粒子性定量地联系在一起。
１９２７年，戴维森 （Ｄａｖｉｓｓｏｎ）等通过电子衍射实验证实了德
布罗依的假设。电子衍射实验如图６２所示。当电子射线从Ａ处射
出，穿过镍晶体粉末Ｂ，射到屏幕Ｃ上，由于晶体内原子或离子起
到光栅的作用，在屏幕上出现明暗交替的衍射环纹。

图６２　电子的衍射实验

电子衍射实验表明，用较强的电子流可在短时间内得到电子衍
射环纹。若用很弱的电子流，只要时间够长，也可以得到衍射环
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纹。假设用极弱电流进行衍射实验，电子是逐个通过晶体粉末的。
因为电子有粒子性，在屏幕上只能观察到一些分立的点，这些点的
位置是随机的。经过足够长时间，有大量的电子通过晶体粉末后，
在屏幕上就可以观察到明暗相间的衍射环纹。
由此可见，波动性是与微粒行为的统计规律联系在一起的。在

屏幕上衍射强度大的地方 （明处），波的强度大，电子出现的机会
多 （概率大）；衍射强度小的地方 （暗处），波的强度小，电子出现
的机会少 （概率小）。由此可以认为，具有波动性的电子本身不是
波，只是其运动规律在统计上呈现出波的特性，因而又称为概率
波。在核外空间某处波的强度与电子在该处出现的概率成正比。

６２　核外电子运动状态的近代描述

图６３　球极坐标

６２１　原子轨道
核外电子运动状态无法用经典力学的方程描述。由于电子具有

波粒二象性，１９２６年，奥地利科学家薛定谔 （ＥＳｃｈｒｄｉｎｇｅｒ）提
出把微观粒子运动状态用类似于表示光波动的运动方程来描述，即
著名的薛定谔方程。它是一个二阶偏微分方程。解此方程就是解出
其中的波函数Ψ （读作波赛）及其相应的能量Ｅ。这样即可了解电
子运动的状态和能量的高低。也就是说Ψ 是描述核外电子运动状
态的数学函数式。为了方便描述，将直角坐标 （ｘ，ｙ，ｚ）变换为球
极坐标 （见图６３）中变量ｒ、θ和
的数学函数式，即Ψ（ｒ，θ，）。

Ψｎ，ｌ，ｍ（ｒ，θ，）＝Ｒｎ，ｌ（ｒ）Ｙｌ，ｍ（θ，）

式中，下标ｎ、ｌ、ｍ 是三个整
数，是解薛定谔方程时为使其解具
有特定的物理意义而设的边界条件

的限制；Ｒｎ，ｌ（ｒ）表示波函数的径向
部分，它只与电子离核的距离ｒ有
关，其表示形式由下标ｎ、ｌ来决
定；Ｙｌ，ｍ（θ，）表示波函数的角度
部分，它与θ、两个角度有关，其
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表示形式由下标ｌ、ｍ 来决定。符号ｎ称为主量子数；ｌ称为角量
子数；ｍ称为磁量子数。这三种 （个）量子数的组合不是任意的，
ｍ的取值受ｌ的限制，而ｌ的取值又受ｎ的限制。它们的取值限制
如下：

　　ｎ＝１，２，３，４，…，ｎ
　　ｌ＝０，１，２，３，…，（ｎ－１）　　　　　（共可取ｎ个值）
　　ｍ＝０，±１，±２，±３，…，±ｌ （２ｌ＋１个值）

这三种量子数ｎ、ｌ、ｍ 的组合便可得到一个波函数式。例如，对
氢原子来说，用ｎ＝１，ｌ＝０，ｍ＝０组合得到的波函数式为：

Ｒｎ，ｌ（ｒ）＝Ｒ１０（ｒ）＝２ １
ａ（ ）
０

３／２
ｅ－ｒ／ａ０

Ｙｌ，ｍ（θ，）＝Ｙ００（θ，）＝ １
４槡π

ψ１００（ｒ，θ，）＝Ｒ１０（ｒ）Ｙ００（θ，）＝
１
πａ槡３
０
ｅ－ｒ／ａ０

式中，ψ的下标１，０，０分别表示ｎ、ｌ、ｍ 的取值；π为圆周
率；ａ０为玻尔半径，其值为５２９ｐｍ；ｅ为自然对数的底。
每一个由一组量子数所确定的波函数数学式均表示电子的一种

运动状态。在量子力学中，把三种量子数都有确定值的波函数称为
一个原子轨道。必须注意，这里原子轨道的含义不同于宏观物体的
运动轨道，也不同于玻尔所说的轨道概念，而是指核外电子的一种
空间运动状态。
各种波函数 （原子轨道）的数学式随三种量子数组合的不同而

不同，其中角量子数ｌ对原子轨道的形状影响最大。习惯用光谱学
的符号ｓ、ｐ、ｄ、ｆ、…来表示不同形状的原子轨道，它们的对应
关系如下。

　　　ｌ值　０　　１　　２　　３
轨道名称　ｓ　　ｐ　　ｄ　　ｆ
考虑到ｌ取值一定时，ｍ 的取值可有 （２ｌ＋１）个，所以ｓ轨

道只有一个；ｐ轨道有３个；ｄ、ｆ轨道分别有５个和７个。另外，
由于主量子数不同的影响，把主量子数ｎ的数值写在光谱符号的前
面，如１ｓ，２ｓ，２ｐ，３ｄ和４ｆ等，以表示不同的轨道。表６１列出
了三个量子数可能组合成的轨道名称和数量。
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表６１　ｎ、ｌ、ｍ可能组成的轨道
主量子数

ｎ
角量子数

ｌ
磁量子数

ｍ
波函数

ψ（ｎ，ｌ，ｍ）
原子轨道

符号

轨道空间

取向

电子层中

轨道数

１ ０ ０ ψ（１，０，０） １ｓ １ １

２

０ ０ ψ（２，０，０） ２ｓ １

１
＋１
０
－１

ψ（２，１，１）

ψ（２，１，０）

ψ（２，１，－１）

２ｐｘ
２ｐｚ
２ｐｙ

３
４

３

０ ０ ψ（３，０，０） ３ｓ １

１
＋１
０
－１

ψ（３，１，１）

ψ（３，１，０）

ψ（３，１，－１）

３ｐｘ
３ｐｚ
３ｐｙ

３

２

＋２
＋１
０
－１
－２

ψ（３，２，２）

ψ（３，２，１）

ψ（３，２，０）

ψ（３，２，－１）

ψ（３，２，－２）

３ｄｘ２－ｙ２

３ｄｘｚ
３ｄｚ２

３ｄｙｚ
３ｄｘｙ

５

９

波函数的函数值在球面空间中有一定的分布形态，当ｒ，θ，
连续变化时，波函数在空间的分布图形就是原子轨道的形状；但由
于波函数的数学表达式比较复杂，难以用适当的图形描绘原于轨道
在空间的形状。因此，只在平面上画出波函数中的角度部分
Ｙ（θ，）随角度θ和变化的分布图形，并称为原子轨道的角度分
布图，也简称为原子轨道的形状。图６４ （ａ）所示为ｓ、ｐ、ｄ原子
轨道角度分布图。
ｓ轨道角度分布呈球形，球面上每一点的函数值均为正值，因
此在平面上简单地画成一个带正号的圆；ｐ轨道的角度分布呈哑铃
形或 “８”字形，有正值和负值部分，由于ｍ 可取－１、０、＋１三
个数值，分别决定了三个ｐ轨道ｐｘ、ｐｙ、ｐｚ 间的不同取向；ｄ轨
道的角度分布呈花瓣形，也有正值和负值部分，并且五个ｄ轨道在
空间有五种不同的取向。应当注意的是，原子轨道角度分布图中的
“＋”、“－”号只代表原子轨道角度部分Ｙ 的正、负值，并不代表
波函数值的正、负。另外，原子轨道角度分布图中的 “＋”、“－”
号也不代表电荷的正、负，它指的是原子轨道的对称性。原子轨道
的形状与正、负号在化学键形成方面有着重要的意义，将在第７章
中介绍。
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图６４　ｓ、ｐ、ｄ角度分布图

６２２　电子云
在经典力学中，波函数绝对值的平方即是波的强度。从前面的

讨论中知道，量子力学中，微观粒子的波动性表现为一种概率波，
概率大小与经典力学波的强度大小是对应的。因此波函数在某一点
的绝对值的平方!ψ!２ 就是电子在该点处单位微体积内出现的概
率，称为概率密度。
为了形象地描述!ψ!２的大小，可用小黑点的疏密来表示，电

子就好像云一样分散在原子核周围的空间内，故称为 “电子云”。
小黑点少而稀的地方表示概率密度小，小黑点多而密的地方表示概
率密度大。如图６５所示为氢原子的１ｓ电子云。它在核外呈球形，
电子的概率密度随离核半径的增大而减少 （见图６６）。氢原子１ｓ
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电子出现的概率多少可用壳层概率分布来表示。壳层概率是指电子
在离核半径为ｒ，厚度为ｄｒ的薄球壳层中出现的概率 （见图６７）。
壳层概率等于球壳体积乘概率密度。由于球壳体积随半径增大而增
大，而概率密度则随半径的增大而减少，两个因素的趋势恰好相
反，因此，在离核半径某一个地方出现最大值。对于基态氢原子而
言，根据量子力学计算，在半径等于５２９ｐｍ的薄球壳内电子出现
的概率最大 （见图６８），该数值恰好等于玻尔半径ａ０ 值。量子力
学与玻尔理论描述正常氢原子中电子运动状态的区别在于：玻尔理
论认为电子只能在半径为５２９ｐｍ的平面圆形轨道上运动，而量子
力学则认为电子在半径为５２９ｐｍ的球壳薄层内出现的概率最大，
但在半径大于或小于５２９ｐｍ的空间区域中也有电子出现，只是概
率太小罢了。

图６５　氢原子的１ｓ电子云 图６６　氢原子１ｓ电子的概率
密度与离核半径的关系

图６７　离核距离为ｒ的球壳薄层 图６８　氢原子１ｓ电子的壳层概率
与离核半径的关系
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在讨论原子之间成键时，常用到电子云角度分布图。将!ψ!２

的角度部分Ｙ２随θ、变化作图，可得到电子云的角度分布图。如
图６４ （ｂ）所示为电子云角度分布图。
比较图６４ （ａ）和图６４ （ｂ）可知：原子轨道的形状图有

“＋”、“"”之分，而电子云的角度分布图则无此区别，这是因为
电子云角度分布是波函数角度分布的平方之故；原子轨道形状图形
“胖”一些，而电子云角度分布图则 “瘦”一些，这是因为波函数
值总是小于１之故。
６２３　四种量子数

ｎ、ｌ、ｍ这三种量子数可用来描述电子运动状态的原子轨道，
能够解释一般的原子光谱，但研究实验发现，只用三种量子数描述
电子运动状态还不能解释原子光谱中的精细结构和在磁场中谱线发

生的分裂现象。根据实验和理论的进一步研究，发现电子除了绕核
运动之外，其自身还有自旋运动。因此，需要引入第四种量子
数———自旋量子数ｍｓ。这就是说，描述核外每个电子的运动状态
必须用ｎ、ｌ、ｍ、ｍｓ四种 （个）量子数。下面介绍这四种量子数
的物理意义。

（１）主量子数 （ｎ）。它决定电子在核外空间离核的远近，也就
是电子出现概率最大的地方离核的平均距离。故主量子数是决定电
子运动时能量高低的主要因素，ｎ越大，电子离核的平均距离越
远，能量越高。通常将同一主量子数的各轨道合并为一个电子层。
主量子数的取值是除零以外的正整数，在光谱学中用一些符号表示
电子层，其对应关系为：
主量子数 （ｎ）　１　　２　　３　　４　　５　　６　　７
电子层　 Ｋ Ｌ Ｍ Ｎ Ｏ Ｐ Ｑ
由于ｎ只能取正整数，所以电子的能量是分立的、不连续的，

或者说能量是量子化的。
（２）角量子数 （ｌ）。它决定电子运动的轨道角动量，确定原子

轨道和电子云的形状。习惯上常把ｎ相同，ｌ不同的状态称为电子
亚层。ｎ＝１ （Ｋ层）有一个１ｓ亚层。一个电子层也可以分为几个
亚层。如ｎ＝２ （Ｌ层），有两个亚层，即２ｓ亚层和２ｐ亚层；当
ｎ＝３ （Ｍ层）时，有三个亚层，分别为３ｓ、３ｐ和３ｄ亚层；当ｎ＝
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４ （Ｎ层）时，有四个亚层，分别为４ｓ、４ｐ、４ｄ、４ｆ亚层。依此
类推。
ｎ值不同而ｌ值相同的原子轨道和电子云的形状相同，只是大
小不同而已。角量子数ｌ也是决定原子轨道能量高低的因素之一，
在同一电子层中ｌ值越大，轨道的能量越高，即ｎ相同的能量
顺序：

Ｅｎｓ＜Ｅｎｐ＜Ｅｎｄ＜Ｅｎｆ
（３）磁量子数 （ｍ）。它决定原子轨道和电子云在空间的伸展

方向 （取向），如图６４所示。ｓ轨道和电子云是球形对称的，无方
向性，即ｓ亚层只有一个原子轨道；ｐ轨道和电子云按直角坐标的

ｘ、ｙ、ｚ 三个轴的方向伸展，分别称为 ｐｘ、ｐｚ、ｐｙ 对应于
ｍ＝＋１，０，－１三个取值；而ｄ轨道和电子云有五个伸展方向，
ｄｘｙ，ｄｘｚ，ｄｙｚ，ｄｘ２－ｙ２，ｄｚ２。

（４）自旋量子数 （ｍｓ）。它决定电子自身固有的运动状态。习

惯上称为自旋运动状态。自旋量子数只有两个取值，即＋１２
和

－１２
。常用 “↑”和 “↓”表示两个不同的自旋状态。与宏观物体

的自旋运动 （如地球自转）不同，电子的自旋运动表示的是电子的
两种不同的运动状态，其行为的结果就像是存在着自旋。
最后必须指出，量子力学对电子运动状态的描述引入了全新的

概念，比较抽象。人们为了形象地理解电子的行为，很多地方还是
沿用或借用经典力学的概念或术语进行描述，如能量、角动量、轨
道、自旋等。但必须知道这些概念在描述电子运动时有不同的含
义。例如，不能通过电子运动的速度来计算能量；原子轨道不是那
种可确定的运动轨迹，而是代表一种运动状态；角动量也不是像宏
观物体那样由旋转所产生的。

６３　原子中核外电子的排布

原子由原子核和电子组成。核外电子的数目等于原子核所带正
电荷的数目。核外每一个电子都有其各自不同的运动状态，而运动
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状态是用四个量子数 （ｎ，ｌ，ｍ，ｍｓ）来描述的。因此，在多电子
原子中就存在电子如何排布的问题。根据研究，电子在原子轨道上
的排布应遵守下述的三条规律。
６３１　核外电子排布的规律
６３１１　泡利 （ＷＰａｕｌｉ）不相容原理

１９２５年泡利根据原子的光谱现象和考虑到周期表中每一周期
元素的数目，提出一个原则：一个原子中不可能存在四个量子数完
全相同的 （即运动状态相同）两个电子。这一原则就称为泡利不相
容原理。按照这一原理，每个原子轨道上只能容纳自旋状态相反的
两个电子，所以对于主量子数为ｎ的电子层，其轨道总数为ｎ２个，
该层能容纳的最多的电子数为２ｎ２。
６３１２　能量最低原理
能量最低原理规定：在不违背不相容原理的前提下，电子的排

布方式应使得系统的能量最低。按照这一原理，电子应尽可能优先
占据能量最低的原子轨道。

图６９　鲍林近似能级图

鲍林 （ＬＰａｕｌｉｎｇ）根据光谱实验结果，总结出多电子原子中
原子轨道能量相对高低的一般情况。如图６９所示，每一个小圆圈
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代表一个原子轨道。由图可知，原子轨道能量是不连续的，像阶梯
那样一级一级地变化，因此通常称图６９为鲍林近似能级图。处在
方框内的原子轨道划为同一能级组。
在氢原子或类氢离子中，由于核外只有一个电子，不存在电子

之间的相互作用问题，因此，ｎ相同的各原子轨道 （如３ｓ、３ｐ和
３ｄ）能量是一样的。但在多电子原子中，由于存在着电子之间的相
互作用，ｎ相同而ｌ不同的原子轨道能量则不相同，例如，Ｅ３ｓ＜Ｅ３ｐ＜
Ｅ３ｄ。由图６９可知，ｎ相同、ｌ相同的原子轨道，它们的能量相同，
这些轨道称为等价轨道或简并轨道；某些主量子数较大的轨道的能
级反而比主量子数小的轨道要低，如４ｓ＜３ｄ，５ｓ＜４ｄ等，这种现
象称为能级交错。
鲍林近似能级图是按轨道能量由低到高顺序排列的，并假定所

有元素原子的轨道能量高低次序都一样。但事实上原子轨道能量的
次序随原子序数增加而有变化。如图６１０所示为一般教科书中引
用较多的科顿 （ＦＡＣｏｔｔｏｎ）原子轨道能量和原子序数关系图。
一般来说，随着原子序数的增加，原子轨道能量是逐渐下降的。这
是因为核电荷的增加，原子核对电子的吸力增大的缘故。由图
６１０可知，氢原子的轨道能量只决定于主量子数ｎ，而与角量子数
ｌ无关，ｎ愈大，Ｅ愈高，参见图中纵坐标上，ｎｓ、ｎｐ、ｎｄ、ｎｆ等
能量都从相应主量子数为ｎ的点开始变化；当原子序数Ｚ增加时，
ｎｓ能量下降最快，ｎｐ次之，ｎｄ又次之，在ｎｄ、ｎｆ曲线上出现近
似的 “平台”，而且随ｎ增大，“平台”增长，于是出现能级交错；
对每一元素的原子来说，内层 （≤ｎ－２）轨道能量，ｎ愈大者，Ｅ
愈高；当ｎ相同时，ｌ愈大者，Ｅ愈高。所以，内层轨道的能量顺
序是１ｓ，２ｓ，２ｐ，３ｓ，３ｐ，３ｄ，４ｓ，４ｐ，４ｄ，４ｆ。这个顺序表示在
图中右边。
６３１３　洪德 （ＦＨｕｎｄ）规则

１９２５年洪德根据大量光谱实验数据，总结出一条普遍规则：
在等价轨道上排布的电子将尽可能分占不同的轨道，而且自旋平行
（即自旋状态相同）。例如，碳原子有６个电子，按泡利不相容原理
和能量最低原理，其电子排布为１ｓ２２ｓ２２ｐ２。按洪德规则，这２个
２ｐ电子的排布应为： ，而不是 ，也不应是 。
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图６１０　原子轨道能量与原子序数的关系图

洪德规则是一个经验规则。后经量子力学计算证明，电子按洪
德规则排布，可使原子系统能量最低、最稳定。因为当某一个轨道
中已有一个电子时，若另一个电子再进入该轨道与其成对，就必须
克服它们之间的相互排斥作用。即需要电子成对能，从而使系统能
量增加。因此，电子在等价轨道上采取自旋平行的运动状态，有利
于系统的能量降低。
６３２　周期表中各元素原子的电子层结构
根据上述电子排布三条规律，利用鲍林近似能级图的顺序，可

以排出周期表中各元素原子的核外电子层结构。为帮助记忆，我们
把电子布入原子轨道的顺序绘成图６１１。按箭头所提示的顺序方
向逐个把电子布入轨道 （每个轨道最多只能容纳２个电子），再考
虑洪德规则。最后再把内层电子按主量子数由小到大的顺序排在一
起，就成了该原子的基态电子层结构 （见表６２）。例如：
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１５Ｐ　　１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ３

２６Ｆｅ按电子布入轨道的顺序其电子排布为：

１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６４ｓ２３ｄ６

整理后的电子层结构为：
１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６３ｄ６４ｓ２

５３Ｉ按电子布入轨道的顺序其电子排布为：

１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６４ｓ２３ｄ１０４ｐ６５ｓ２４ｄ１０５ｐ５

整理后的电子层结构为：

１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６３ｄ１０４ｓ２４ｐ６４ｄ１０５ｓ２５ｐ５

图６１１　各周期元素的原子排布电子的顺序

化学上，将最后布入电子的最高能级组，例如Ｉ的５ｓ、４ｄ、５ｐ
原子轨道合称为外围电子层，或价电子层。在外围电子层上的电子



９８　　　 无机化学

书书书

表
６
２
　
原
子
的
电
子
层
结
构
①
（基
态
）

周
期
原
子
序
数
元
素
符
号

电
　
子
　
层

Ｋ
Ｌ

Ｍ
Ｎ

Ｏ
Ｐ

Ｑ

１ｓ
２ｓ

２ ｐ
３ｓ

３ ｐ
３ｄ

４ｓ
４ ｐ

４ｄ
４ｆ

５ｓ
５ ｐ

５ｄ
５ｆ

６ｓ
６ ｐ

６ｄ
７ｓ

１
１ ２

Ｈ Ｈ
ｅ

１ ２

２

３
Ｌｉ

２
１

４
Ｂｅ

２
２

５
Ｂ

２
２

１
６

Ｃ
２

２
２

７
Ｎ

２
２

３
８

Ｏ
２

２
４

９
Ｆ

２
２

５
１０

Ｎｅ
２

２
６

３

１１
Ｎａ

２
２

６
１

１２
Ｍ
ｇ

２
２

６
２

１３
Ａｌ

２
２

６
２

１
１４

Ｓｉ
２

２
６

２
２

１５
Ｐ

２
２

６
２

３
１６

Ｓ
２

２
６

２
４

１７
Ｃｌ

２
２

６
２

５
１８

Ａｒ
２

２
６

２
６

４

１９
Ｋ

２
２

６
２

６
１

２０
Ｃａ

２
２

６
２

６
２

２１
Ｓｃ

２
２

６
２

６
１

２
２２

Ｔｉ
２

２
６

２
６

２
２

２３
Ｖ

２
２

６
２

６
３

２
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书书书

续
表

周
期
原
子
序
数
元
素
符
号

电
　
子
　
层

Ｋ
Ｌ

Ｍ
Ｎ

Ｏ
Ｐ

Ｑ

１ｓ
２ｓ

２ ｐ
３ｓ

３ ｐ
３ｄ

４ｓ
４ ｐ

４ｄ
４ｆ

５ｓ
５ ｐ

５ｄ
５ｆ

６ｓ
６ ｐ

６ｄ
７ｓ

４

２４
Ｃｒ

２
２

６
２

６
５

１
２５

Ｍ
ｎ

２
２

６
２

６
５

２
２６

Ｆｅ
２

２
６

２
６

６
２

２７
Ｃｏ

２
２

６
２

６
７

２
２８

Ｎｉ
２

２
６

２
６

８
２

２９
Ｃｕ

２
２

６
２

６
１０

１
３０

Ｚｎ
２

２
６

２
６

１０
２

３１
Ｇａ

２
２

６
２

６
１０

２
１

３２
Ｇｅ

２
２

６
２

６
１０

２
２

３３
Ａｓ

２
２

６
２

６
１０

２
３

３４
Ｓｅ

２
２

６
２

６
１０

２
４

３５
Ｂｒ

２
２

６
２

６
１０

２
５

３６
Ｋｒ

２
２

６
２

６
１０

２
６

５

３７
Ｒｂ

２
２

６
２

６
１０

２
６

１
３８

Ｓｒ
２

２
６

２
６

１０
２

６
２

３９
Ｙ

２
２

６
２

６
１０

２
６

１
２

４０
Ｚｒ

２
２

６
２

６
１０

２
６

２
２

４１
Ｎ
ｂ

２
２

６
２

６
１０

２
６

４
１

４２
Ｍ
ｏ

２
２

６
２

６
１０

２
６

５
１

４３
Ｔｃ

２
２

６
２

６
１０

２
６

５
２

４４
Ｒｕ

２
２

６
２

６
１０

２
６

７
１

４５
Ｒ
ｈ

２
２

６
２

６
１０

２
６

８
１

４６
Ｐｄ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０
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书书书

续
表

周
期
原
子
序
数
元
素
符
号

电
　
子
　
层

Ｋ
Ｌ

Ｍ
Ｎ

Ｏ
Ｐ

Ｑ

１ｓ
２ｓ

２ ｐ
３ｓ

３ ｐ
３ｄ

４ｓ
４ ｐ

４ｄ
４ｆ

５ｓ
５ ｐ

５ｄ
５ｆ

６ｓ
６ ｐ

６ｄ
７ｓ

５

４７
Ａ
ｇ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１
４８

Ｃｄ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

２
４９

Ｉｎ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

２
１

５０
Ｓｎ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

２
２

５１
Ｓｂ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

２
３

５２
Ｔｅ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

２
４

５３
Ｉ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

２
５

５４
Ｘｅ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

２
６

６

５５
Ｃｓ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

２
６

１
５６

Ｂａ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

２
６

２
５７

Ｌａ　

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

２
６

１
２

５８
Ｃｅ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１
２

６
１

２
５９

Ｐｒ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

３
２

６
２

６０
Ｎ
ｄ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

４
２

６
２

６１
Ｐ
ｍ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

５
２

６
２

６２
Ｓ
ｍ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

６
２

６
２

６３
Ｅｕ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

７
２

６
２

６４
Ｇｄ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

７
２

６
１

２
６５

Ｔｂ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

９
２

６
２

６６
Ｄ ｙ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１０
２

６
２

６７
Ｈ
ｏ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１１
２

６
２
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书书书

续
表

周
期
原
子
序
数
元
素
符
号

电
　
子
　
层

Ｋ
Ｌ

Ｍ
Ｎ

Ｏ
Ｐ

Ｑ

１ｓ
２ｓ

２ ｐ
３ｓ

３ ｐ
３ｄ

４ｓ
４ ｐ

４ｄ
４ｆ

５ｓ
５ ｐ

５ｄ
５ｆ

６ｓ
６ ｐ

６ｄ
７ｓ

６

６８
Ｅｒ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１２
２

６
２

６９
Ｔ
ｍ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１３
２

６
２

７０
Ｙ
ｂ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
２

７１
Ｌｕ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１

２

７２
Ｈｆ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
２

２

７３
Ｔａ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
３

２

７４
Ｗ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
４

２

７５
Ｒｅ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
５

２

７６
Ｏｓ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
６

２

７７
Ｉｒ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
７

２

７８
Ｐｔ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
９

１

７９
Ａ
ｕ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

１

８０
Ｈ
ｇ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２

８１
Ｔｌ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
１

８２
Ｐｂ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
２

８３
Ｂｉ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
３

８４
Ｐｏ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
４

８５
Ａｔ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
５

８６
Ｒｎ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
６
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书书书

续
表

周
期
原
子
序
数
元
素
符
号

电
　
子
　
层

Ｋ
Ｌ

Ｍ
Ｎ

Ｏ
Ｐ

Ｑ

１ｓ
２ｓ

２ ｐ
３ｓ

３ ｐ
３ｄ

４ｓ
４ ｐ

４ｄ
４ｆ

５ｓ
５ ｐ

５ｄ
５ｆ

６ｓ
６ ｐ

６ｄ
７ｓ

７

８７
Ｆｒ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
６

１
８８

Ｒａ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

２
６

２
８９

Ａｃ　

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
６

１
２

９０
Ｔ
ｈ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
６

２
２

９１
Ｐａ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

２
２

６
１

２
９２

Ｕ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

３
２

６
１

２
９３

Ｎ
Ｐ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

４
２

６
１

２
９４

Ｐｕ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

６
２

６
２

９５
Ａ
ｍ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

７
２

６
２

９６
Ｃ
ｍ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

７
２

６
１

２
９７

Ｂｋ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

９
２

６
２

９８
Ｃｆ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

１０
２

６
２

９９
Ｅｓ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

１１
２

６
２

１０
０

Ｆ
ｍ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

１２
２

６
２

１０
１

Ｍ
ｄ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

１３
２

６
２

１０
２

Ｎ
ｏ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

１４
２

６
２

１０
３

Ｌｒ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

１４
２

６
１

２
１０
４

Ｒｆ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

１４
２

６
２

２
１０
５

Ｄｂ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

１４
２

６
３

２
１０
６

Ｓ ｇ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

１４
２

６
４

２
１０
７

Ｂｈ
２

２
６

２
６

１０
２

６
１０

１４
２

６
１０

１４
２

６
５

２
１０
８

Ｈ
ｓ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

１４
２

６
６

２
１０
９

Ｍ
ｔ

２
２

６
２

６
１０

２
６
１０

１４
２

６
１０

１４
２

６
７

２

　
　
①
单
框
中
的
元
素
是
过
渡
元
素
；
双
框
中
的
元
素
是
镧
系
或
锕
系
元
素
。
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分布称作外围电子构型 （或组态），或价层电子构型。例如，Ｐ的
外围电子构型为３ｓ２３ｐ３；Ｉ的外围电子构型为４ｄ１０５ｓ２５ｐ５；Ｆｅ的外
围电子构型为３ｄ６４ｓ２。在书写主族元素的外围电子构型时，常常
将 （ｎ－１）ｄ１０或 （ｎ－２）ｆ１４（ｎ－１）ｄ１０省略。外围电子构型与元素性
质密切相关，所以讨论电子层结构主要研究外围电子构型。
根据排布规律作出的电子层结构和根据光谱实验得出的电子层

结构 （见表６２），对大多数元素来说是一致的，但也有少数不符。
对于这种情况，我们应以实验事实为准，有些不符的也可以用洪德
规则特例来解释：当ｐ、ｄ、ｆ等价轨道上的电子处于半满或全满，
即ｐ３、ｄ５、ｆ７或ｐ６、ｄ１０、ｆ１４时，可使原子处于较稳定的状态。后
来，这种特例被量子力学定量地加以证明了。例如，下列的核外电
子排布为：

２４Ｃｒ　　１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６３ｄ５４ｓ１　不是１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６３ｄ４４ｓ２

２９Ｃｕ　　１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６３ｄ１０４ｓ１　不是１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６３ｄ９４ｓ２

６３３　原子电子层结构与元素周期表的关系
１８６９年前后俄国化学家门捷列夫 （ДИМенделеев）等研究
了元素性质与原子量?之间的关系，发现了一个重要的自然规律。
他指出元素性质随元素原子量的增加而呈周期性的变化。这一规律
就称为元素周期律。根据元素周期律，门捷列夫等按原子量由小到
大进行编号 （称原子序数），把性质相似的元素排在同一纵行，列
出了门捷列夫周期表。后来，随着人们对原子结构认识的深入，发
现原子核所带的核电荷就是原子序数。因此，现代周期律的说法
是：元素性质随着元素原子核电荷 （原子序数）的递增而呈周期性
变化。从核外电子排布规律可知，这种周期性变化是随着原子核电
荷递增，最外层电子数由ｓ１至ｓ２ｐ６重复变化的结果。每一周期都
是以 “新”的电子层填充电子而开始。
表６３是元素周期表的一种形式。由此表可知，周期表分为ｓ、

ｐ、ｄ和ｆ四个区?。各区元素，随原子核电荷递增而递增的电子布

?

?

按法定计量单位，原子量现称相对原子质量。
也有人主张分为ｓ，ｐ，ｄ，ｄｓ和ｆ五个区。即把ｄ区中第１１、１２纵行 （族）元

素划为ｄｓ区。
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书书书

　
　
　
　
　

表
６
３
　
元
素
周
期
表
①

　
　
族

周
期
　

　

１ ２ ３

１ １ Ｈ Ⅰ
Ａ ３ Ｌｉ １１ Ｎａ

２ Ⅱ帿帿帿帿帿帿

Ａ ４ Ｂｅ １２ Ｍ
ｇ

３ Ⅲ帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿

Ｂ

４ Ⅳ帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿

Ｂ

５ Ⅴ帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿

Ｂ

６ Ⅵ帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿

Ｂ

７ Ⅶ帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿

Ｂ

帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿   ８
９ Ⅷ帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿 Ｂ    

帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿   １０
１１ Ⅰ帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿

Ｂ

１２ Ⅱ帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿帿

Ｂ

１３ Ⅲ帿帿帿帿帿帿

Ａ ５ Ｂ １３ Ａｌ

１４ Ⅳ帿帿帿帿帿帿

Ａ ６ Ｃ １４ Ｓｉ

１５ Ⅴ帿帿帿帿帿帿

Ａ ７ Ｎ １５ Ｐ

１６ Ⅵ帿帿帿帿帿帿

Ａ ８ Ｏ １６ Ｓ

１７ Ⅶ帿帿帿帿帿帿
Ａ ９ Ｆ １７ Ｃｌ

１８ ２ Ｈ
ｅ

Ⅷ
Ａ

１０ Ｎｅ １８ Ａｒ

４
１９ Ｋ

２０ Ｃａ
２１ Ｓｃ

２２ Ｔ
ｉ

２３ Ｖ
２４ Ｃｒ

２５ Ｍ
ｎ

２６ Ｆｅ
２７ Ｃｏ

２８ Ｎ
ｉ

２９ Ｃｕ
３０ Ｚｎ

３１ Ｇ
ａ

３２ Ｇ
ｅ

３３ Ａ
ｓ

３４ Ｓｅ
３５ Ｂｒ

３６ Ｋ
ｒ

５
３７ Ｒ
ｂ

３８ Ｓｒ
３９ Ｙ

４０ Ｚｒ
４１ Ｎ
ｂ

４２ Ｍ
ｏ

４３ Ｔ
ｃ

４４ Ｒ
ｕ

４５ Ｒ
ｈ

４６ Ｐｄ
４７ Ａ
ｇ

４８ Ｃｄ
４９ Ｉｎ

５０ Ｓｎ
５１ Ｓｂ

５２ Ｔ
ｅ

５３ Ｉ
５４ Ｘ
ｅ

６
５５ Ｃｓ

５６ Ｂａ

７１ Ｌｕ

７２ Ｈ
ｆ

７３ Ｔ
ａ

７４ Ｗ
７５ Ｒ
ｅ

７６ Ｏ
ｓ

７７ Ｉｒ
７８ Ｐｔ

７９ Ａ
ｕ

８０ Ｈ
ｇ

８１ Ｔ
ｌ

８２ Ｐｂ
８３ Ｂｉ

８４ Ｐｏ
８５ Ａ
ｔ

８６ Ｒ
ｎ

７
８７ Ｆｒ

８８ Ｒ
ａ


１０
３

Ｌｒ
１０
４
Ｒｆ

１０
５
Ｄｂ

１０
６
Ｓ ｇ

１０
７
Ｂｈ

１０
８
Ｈ
ｓ

１０
９
Ｍ
ｔ

１１
０

Ｕ
ｕｎ

１１
１

Ｕ
ｕｕ

内
过
渡
元
素

（ ｆ
区
）

烅烄 烆
②

　
　
　
　
　


镧
系
元
素

５７ Ｌａ
５８ Ｃｅ

５９ Ｐｒ
６０ Ｎ
ｄ
６１ Ｐ
ｍ
６２ Ｓ
ｍ
６３ Ｅｕ

６４ Ｇｄ
６５ Ｔｂ

６６ Ｄ ｙ

６７ Ｈ
ｏ
６８ Ｅｒ

６９ Ｔ
ｍ

７０ Ｙ
ｂ



锕
系
元
素

８９ Ａｃ
９０ Ｔ
ｈ
９１ Ｐａ

９２ Ｕ
９３ Ｎ
ｐ

９４ Ｐｕ
９５ Ａ
ｍ
９６ Ｃ
ｍ
９７ Ｂｋ

９８ Ｃｆ
９９ Ｅｓ

１０
０
Ｆ
ｍ
１０
１
Ｍ
ｄ
１０
２
Ｎ
ｏ

　
　
①
用
阿
拉
伯
数
字
表
示
的
族
号
，
是
１９
８８
年
由
ＩＵ
Ｐ
Ａ
Ｃ
建
议
的
；
用
罗
马
数
字
表
示
的
族
号
，
是
以
前
通
常
采
用
的
，
其
中
第
Ⅷ
Ｂ
族
原
称
Ⅷ
族
，

第
Ⅷ
Ａ
族
原
称
零
族
。

②
常
见
周
期
表
认
为
ｆ
区
元
素
是
从
５８
号
Ｃｅ
→
７１
号
Ｌｕ
，
９０
号
Ｔ
ｈ
→
１０
３
号
Ｌｒ
，
近
期
光
谱
研
究
表
明
，
ｆ
区
元
素
应
从
５７
号
Ｌａ
→
７０
号
Ｙ
ｂ
，

８９
号
Ａｃ
→
１０
２
号
Ｎ
ｏ
，
把
７１
号
Ｌｕ
、
１０
３
号
Ｌｒ
作
为
６
、
７
周
期
ｄ
区
元
素
第
一
个
成
员
排
在
第
３
族
（ Ⅲ
Ｂ
）
才
合
理
。
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入的亚层以及外围电子构型的特点如下。

　
递增的电子布入的亚层　　

ｓ区
ｎｓ　　

ｐ区
ｎｐ
　　　

ｄ区
（ｎ－１）ｄ　　　　　

ｆ区
（ｎ－２）ｆ

　　　　　　　　　　　　　　　ｎｓ２ｎｐ１～６　 （ｎ－１）ｄ１～１０　　 （ｎ－２）ｆ０～１４

　　　　　　　　　　　　　　或 （ｎ－１）ｄ１０

外围电子构型　　　　　　ｎｓ１～２　ｎｓ２ｎｐ１～６　　ｎｓ０～２　　　 （ｎ－１）ｄ０～２ｎｓ２

由表６４可知，元素分为七个周期；第７周期按排布规律应有
３２种元素，但目前还未完全发现，所以称为未完全周期。以第４
周期为例，每种元素在周期表中占一个位置，因此，周期表中有
１８纵行，即１８族。为避免表过于冗长，把ｆ区元素置于表的下方，
另辟两个横排。

表６４　各周期元素的数目与新填充亚层的关系

周期 能级组
新填充的亚

层（能级组）
元素数目 周期 能级组

新填充的亚

层（能级组）
元素数目

１ 一 １ｓ ２
２ 二 ２ｓ，２ｐ ８
３ 三 ３ｓ，３ｐ ８
４ 四 ４ｓ，３ｄ，４ｐ １８

５ 五 ５ｓ，４ｄ，５ｐ １８
６ 六 ６ｓ，４ｆ，５ｄ，６ｐ ３２
７ 七 ７ｓ，５ｆ，６ｄ，７ｐ ３２（未完全

发现）

本书为便于与国内常见的长式周期表对照，仍在表６３中用罗
马数字标出主、副族的族号。新表在近几年出版的国内外教材已陆
续引用。它与常见周期表的主要区别有两点。

（１）族的划分。国际上存在两种惯例：一种把第３纵行至第
１２纵行划为Ｂ族，其余称为Ａ族。这是国内常见的分族法。其缺
点是在周期表中把 Ａ族分割成两块，缺乏完整性。另一种从第１
纵行至第７纵行划为Ａ族，第１１纵行至第１８纵行划为Ｂ族。这
种分法虽完整性较好，但与外围电子构型联系不太明显。因此，为
统一起见，１９８８年ＩＵＰＡＣ建议分为１８个族，不分 Ａ、Ｂ族，这
样可以把外围电子构型的特征与族号紧密地联系起来，有利于原子
价理论的发展。

（２）镧系、锕系元素的位置问题。这是门捷列夫排列元素周期
表时无法解决的难题。常见表中把镧系５７号镧→７１号镥，锕系８９
号锕→１０３号铹定位在第３纵行，即位于钇之下，各占一格位置。
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这似有违背一种元素占一格位置的原则。另外按理ｆ亚层至多只能
容纳１４个电子，也就是说１４种元素是镧系、锕系元素种类的限
额。而常见表中镧系、锕系元素共有１５种元素，似有不妥。为解
决这一矛盾，有人提出把镧、锕元素作为该周期第１个ｄ区元素，
把５８号铈→７１号镥、９０号钍→１０３号铹作为ｆ区元素，表面上看
来似乎合理，因为镧、锕的外围电子构型分别为５ｄ１６ｓ２、６ｄ１６ｓ２。
但仔细推敲一下，它违背了电子填充的规律 （先填４ｆ后填５ｄ）。另
外把周期表中的ｄ区分割为两块，即第３纵行和第４纵行之间插进
ｆ区。这似乎不妥，因为从第二周期开始，每隔两个周期出现一个
新区，而新区总跟在ｓ区之后，例如ｄ区出现在ｓ区和ｐ区之间，
未见插进ｐ区之内。同理ｆ区应出现在ｓ区和ｄ区之间。因此，根
据近期光谱实验结果，外围电子排布７０号Ｙｂ为４ｆ１４６ｓ２、７１号Ｌｕ
为４ｆ１４５ｄ１６ｓ２，完全有理由认为７０号Ｙｂ是ｆ区元素的结束，７１号
Ｌｕ是第６周期ｄ区第１个元素。这样镧系元素是５７号Ｌａ→７０号
Ｙｂ。同理，锕系元素是８９号 Ａｃ→１０２号 Ｎｏ。造成Ｌａ位置的误
排，与当时光谱实验结果排出的Ｙｂ为４ｆ１３５ｄ１６ｓ２ 有误有关。现实
验结果Ｙｂ为４ｆ１４６ｓ２，故Ｙｂ应为镧系最后一种元素。
原子的电子层结构和元素周期表的关系概括如下。

① 电子层数等于该元素所在的周期数。例如，Ｃｒ电子排布为
１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６３ｄ５４ｓ１，可知Ｃｒ为第４周期元素。

② 各周期中元素的数目，等于新填充的相应能级组中各亚层
所能容纳的电子总数 （见表６４）。依此类推，第７周期应有３２种
元素。

③ 元素所在的族号等于其外围电子层上电子的总数 （Ｈｅ、ｆ
区元素除外），但短周期ｐ区元素因无 （ｎ－１）ｄ电子，故应加１０
才等于其族号。

６４　原子结构与元素性质的关系

元素性质决定于其原子结构，周期系中元素性质呈周期性变
化，就是原子结构周期性变化的反映。本节主要讨论原子的某些基
本性质。
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６４１　有效核电荷
前面已知道，原子序数等于原子核电荷数。在多电子原子中，

对某一电子来说，由于受到其余电子的排斥 （屏蔽），相当于部分
地抵消了原子核对它的吸引力。因此，这个电子实际所受到的核电
荷Ｚ要比原子序数Ｚ为小。这种多电子原子中某一电子实际受到
的核电荷称作有效核电荷 （Ｚ）。
元素原子序数增加时，原子的核电荷呈线性关系依次增加。然

而，有效核电荷Ｚ却呈周期性变化。如图６１２所示为对最外层上
电子的有效核电荷随原子序数出现周期性变化的情况。

图６１２　有效核电荷的周期性变化

在短周期元素中，从左至右电子依次填充到最外层。由于同层
电子间屏蔽作用弱，有效核电荷增加明显。在长周期元素中，从第
３ （ⅢＢ）族开始，电子填充到次外层上，这新增加到次外层上的
电子对最外层电子屏蔽作用较强。因此，随着核电荷的增加而有效
核电荷却增加不多；当次外层填满１８个电子时，由于１８电子层屏
蔽作用较大，因此有效核电荷的增加量略有下降；但在长周期的后
半部，电子又填充到最外层，因而有效核电荷又显著增大。
同一族元素中，由上至下虽然核电荷增加较多，但相邻两元素

之间依次增加一个电子层，因而屏蔽作用也较大，结果有效核电荷
增加不显著。
６４２　原子半径
电子在原子核外各处出现，虽然总的范围有限，但无明确的界
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限。为了确定该电子活动的范围，亦即原子的大小，化学中形象地
把原子看成刚性的 “小球”。当两个原子形成化学键时，就相当于
两个 “小球”紧靠在一起，两个原子核间的距离就等于两个 “小
球”半径之和。通过测定原子核间距离就可以计算出 “小球”的半
径，这个半径就称为原子半径。由于原子之间成键的类型不同，所
得的原子半径也会有所不同。通常将同种元素原子形成共价单键
时，相邻两原子的核间距的一半定为单价共价半径，简称为共价半
径；金属晶体中相邻两原子的核间距的一半定为金属半径；而第
１８ （ⅧＡ）? 族元素 （稀有气体）由于不易形成双原子分子，它们
只能靠范德华力接近，所以测得的半径相对于其他原子半径大得
多，称为范德华半径。表６５列出了周期表中各元素的原子半径
［第１８ （ⅧＡ）族除外］。
在短周期中，从左至右原子半径减小。这是因为同一短周期

中，电子层数并无变化，这时核电荷增加而导致的收缩作用占主导
地位。
过渡元素从左至右，原子半径变化的幅度不大。这是因为同一

周期元素原子的电子层数相同，增加的电子填充在次外层 （ｎ－１）
ｄ轨道上，内层ｄ电子对核的屏蔽作用很大，减弱了核电荷对最外
层电子的吸引，表现出收缩作用变小。影响过渡元素原子半径的因
素较复杂，所呈现出的规律不十分明显，总的趋势是变小，但幅度
不大。
ｓ区、ｐ区的各族元素，原子半径由上而下逐渐增大。这是因
为随着电子层数增加，原子半径自然呈增大的趋势，虽然核电荷也
相应增加，起到吸引电子、缩小原子半径的作用，但由于屏蔽效
应，使这种缩小的趋向小于增大的趋向，最后的结果还是原子半径
逐渐增大。ｄ区各族元素 （过渡元素）由上而下原子半径有增大的
趋势，但幅度小，且不很规律。
６４３　电离能
气态原子在基态时失去最外层第一个电子成为＋１价气态离子

所需的能量称作第一电离能 （Ｉ１），再相继逐个失去电子所需的能

? 为兼顾过去的习惯，本书在括号内注明以前的族号，以下仿此。
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书书书

表
６
５
　
周
期
表
中
各
元
素
的
原
子
半
径
①
／ ｎ
ｍ

１
Ｈ
０
０３
７

２
Ｌｉ
０
１５
２

３
Ｎａ
０
１８
６

Ｂｅ
０
１１
１

Ｍ
ｇ

０
１６
０

Ｂ
０
０８
０

Ｃ
０
０７
７

Ｎ
０
０７
４

Ｏ
０
０７
４

Ｆ
０
０７
１

Ａｌ
０
１４
３

Ｓｉ
０
１１
８

Ｐ
０
１１
０

Ｓ
０
１０
３

Ｃｌ
０
０９
９

Ｈ
ｅ

Ｎｅ Ａｒ

４
Ｋ
０
２２
７

Ｃａ
０
１９
７

Ｓｃ
０
１６
１

Ｔｉ
０
１４
５

Ｖ
０
１３
１

Ｃｒ
０
１２
５

Ｍ
ｎ

０
１３
７

Ｆｅ
０
１２
４

Ｃｏ
０
１２
５

Ｎｉ
０
１２
９

Ｃｕ
０
１２
８

Ｚｎ
０
１３
３

Ｇａ
０
１２
２

Ｇｅ
０
１２
３

Ａｓ
０
１２
５

Ｓｅ
０
１１
６

Ｂｒ
０
１１
４

Ｋｒ

５
Ｒｂ
０
２４
８

Ｓｒ
０
２１
５

Ｙ
０
１７
８

Ｚｒ
０
１５
９

Ｎ
ｂ

０
１４
３

Ｍ
ｏ

０
１３
６

Ｔｃ
０
１３
５

Ｒｕ
０
１３
３

Ｒ
ｈ

０
１３
５

Ｐｄ
０
１３
８

Ａ
ｇ

０
１４
５

Ｃｄ
０
１４
９

Ｉｎ
０
１６
３

Ｓｎ
０
１４
１

Ｓｂ
０
１４
５

Ｔｅ
０
１４
３

Ｉ
０
１３
３

Ｘｅ

６
Ｃｓ
０
２６
７

Ｂａ
０
２１
７

Ｌｕ
０
１７
２

Ｈｆ
０
１５
０

Ｔａ
０
１４
３

Ｗ
０
１３
７

Ｒｅ
０
１３
７

Ｏｓ
０
１３
４

Ｉｒ
０
１３
６

Ｐｔ
０
１３
９

Ａ
ｕ

０
１４
４

Ｈ
ｇ

０
１５
０

Ｔｌ
０
１７
０

Ｐｂ
０
１７
５

Ｂｉ
０
１５
５

Ｐｏ
０
１１
８

Ａｔ
Ｒｎ

Ｌａ
０
１８
７

Ｃｅ
０
１８
３

Ｐｒ
０
１８
２

Ｎ
ｂ

０
１８
１
Ｐ
ｍ

０
１８
１
Ｓ
ｍ

０
１８
０

Ｅｕ
０
１８
０

Ｇｄ
０
１７
８

Ｔｂ
０
１７
６

Ｄ ｙ
０
１７
５

Ｈ
ｏ

０
１７
４

Ｅｒ
０
１７
３
Ｔ
ｍ

０
１７
３

Ｙ
ｂ

０
１９
４

　
　
①
表
中
黑
圆
大
小
，
表
示
原
子
半
径
相
对
大
小
。
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量则依次称为第二、第三、……电离能 （Ｉ２、Ｉ３、…），例如：
Ｍｇ（ｇ）－ｅ →－ Ｍｇ＋（ｇ）　　Ｉ１＝７３８ｋＪ·ｍｏｌ－１

Ｍｇ＋（ｇ）－ｅ →－ Ｍｇ２＋（ｇ） Ｉ２＝１４５１ｋＪ·ｍｏｌ－１

Ｍｇ２＋（ｇ）－ｅ →－ Ｍｇ３＋（ｇ） Ｉ３＝７７３３ｋＪ·ｍｏｌ－１

对于同一原子，Ｉ１ 最小，因为从正离子中电离出电子远比从
中性原子中电离电子困难。电离能反映了原子失去电子倾向的大
小。它与元素的许多性质密切相关，表６６列出了各元素的第一电
离能。一般书中未标明的电离能数据通常是指第一电离能。
电离能的大小反映了原子失去电子的难易程度。电离能愈大，

原子失去电子时需要吸收的能量愈大，原子失去电子也就愈难。电
离能的大小，主要决定于原子的有效核电荷、原子半径和原子的电
子层结构。有效核电荷愈大，原子半径愈小，外围电子构型愈稳
定，原子就愈难失去电子，电离能就愈大。
在同一周期中，从左至右，从碱金属到卤素，元素的有效核电

荷增加，原子半径逐渐减小，原子最外层电子数逐渐增多。因此，
总的趋势是元素的电离能逐渐增大。稀有气体由于具有稳定的电子
层结构，在同一周期的元素中，电离能最大。长周期的ｄ区元素由
于电子填入到次外层，有效核电荷增加不多，原子半径减小缓慢，
电离能增加不显著且不甚规则。虽然，同一周期元素的第一电离能
有增大的趋势，但中间元素仍稍有起伏。例如，第三周期中的 Ｍｇ
和Ｐ虽分别位于Ａｌ和Ｓ的左侧，但它们的电离能反而比 Ａｌ和Ｓ
的高。这是由于 Ｍｇ的外围电子构型为３ｓ２，电子已成对，充满了
ｓ轨道；Ｐ的外围电子构型为３ｓ２３ｐ３，ｐ轨道处于半充满状态，因
此它们的电离能就分别比其右侧元素Ａｌ和Ｓ的电离能大一些。
在ｓ区、ｐ区的同族元素中，从上而下电离能变小，这是因为

它们最外层的电子数相同，有效核电荷增加不多，原子半径的增大
起着主要作用。因此，核对最外层电子的吸引力逐渐减弱，电子趋
向易于失去，电离能逐渐减小。
值得注意的是，ｄ区元素原子的轨道能级按近似能级图是

（ｎ－１）ｄ＞ｎｓ，电子先排入ｎｓ轨道后排入 （ｎ－１）ｄ轨道。但在原
子电离时，则总是先电离出最外层上的电子。例如，Ｆｅ的外围电
子排布为３ｄ６４ｓ２，电离时先电离出４ｓ上的电子，所以Ｆｅ２＋的外围
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书书书

表
６
６
　
元
素
的
第
一
电
离
能
／
（ ｋ
Ｊ
·
ｍ
ｏｌ
－
１
）

Ｈ
１３
１２

Ｈ
ｅ

２３
７２

Ｌｉ ５２
０

Ｂｅ ８９
９

Ｂ ８０
１

Ｃ
１０
８６

Ｎ
１４
０２

Ｏ
１３
１４

Ｆ
１６
３１

Ｎｅ ２０
８１

Ｎａ ４９
６

Ｍ
ｇ

７３
８

Ａｌ ５７
８

Ｓｉ ７８
６

Ｐ
１０
１２

Ｓ
１０
００

Ｃｌ
１２
５１

Ａｒ １５
２１

Ｋ ４１
９

Ｃａ ５９
０

Ｓｃ ６３
１

Ｔｉ ６５
８

Ｖ ６５
０

Ｃｒ ６２
３

Ｍ
ｎ

７１
７

Ｆｅ ７５
９

Ｃｏ ７５
８

Ｎｉ ７３
７

Ｃｕ ７４
５

Ｚｎ ９０
６

Ｇａ ５７
９

Ｇｅ ７６
２

Ａｓ ９４
７

Ｓｅ ９４
１

Ｂｒ １１
４０

Ｋｒ １３
５１

Ｒｂ ４０
３

Ｓｒ ５５
０

Ｙ ６１
６

Ｚｒ ６６
０

Ｎ
ｂ
６６
４

Ｍ
ｏ

６８
５

Ｔｃ ７０
２

Ｒｕ ７１
１

Ｒ
ｈ
７２
０

Ｐｄ ８０
５

Ａ
ｇ
８０
４

Ｃｄ ８６
８

Ｉｎ ５５
８

Ｓｎ ７０
９

Ｓｂ ８３
４

Ｔｅ ８６
９

Ｉ
１０
０８

Ｘｅ １１
７０

Ｃｓ ３７
６

Ｂａ ５０
３

Ｌｕ ５２
３

Ｈｆ ６７
５

Ｔａ ７６
１

Ｗ ７７
０

Ｒｅ ７６
０

Ｏｓ ８３
９

Ｉｒ ８７
８

Ｐｔ ８６
８

Ａ
ｕ
８９
０

Ｈ
ｇ

１０
０７

Ｔｌ ５８
９

Ｐｂ ７１
６

Ｂｉ ７０
３

Ｐｏ ８１
２

Ａｔ 　
Ｒｎ １０
４１

Ｆｒ 　
Ｒａ ５０
９

Ｌｒ 　

表
６
７
　
元
素
的
电
子
亲
和
能
／
（ ｋ
Ｊ
·
ｍ
ｏｌ
－
１
）

Ｈ
７２
．３
７５

Ｌｉ
５９
．８
３

Ｎａ
５３
．０
７５

Ｋ
４８
．２
５

Ｒｂ
４７
．２
８５

Ｃｓ
４５
．３
５５

Ｆｒ
（ ４
４
．３
９
）

Ｂｅ
　
　
　
　

（ －
２４
１
．２
５
）

Ｍ
ｇ
　
　
　
　

（ －
２３
１
．６
）

Ｃａ
　
　
　
　

（ －
１５
６
．３
３
）

Ｓｒ
　
　
　
　

（ －
１１
９
．６
６
）

Ｂａ
　
　
　
　

（ －
５２
．１
１
）

Ｃｕ
１２
３
．５
２

Ａ
ｇ
１２
５
．４
５

Ａ
ｕ
２２
２
．９
１５

Ｂ
２３
．１
６
Ｃ
１２
２
．５
５５
Ｎ

０
．０
Ｏ
１４
１
．８
５５
Ｆ

３２
２
．３
１

Ａｌ
４４
．３
９
Ｓｉ

１１
９
．６
６
Ｐ

７４
．３
０５
Ｓ

２０
０
．７
２
Ｃｌ
３４
８
．３
６５

Ｇａ
３５
．７
０５
Ｇｅ

１１
５
．８
Ａｓ

７７
．２
Ｓｅ

１９
４
．９
３
Ｂｒ

３２
４
．２
４

Ｉｎ
３３
．７
７５
Ｓｎ
１２
０
．６
２５
Ｓｂ
１０
１
．３
２５
Ｔｅ
１９
０
．１
０５
Ｉ

２９
５
．２
９

Ｔｌ
４８
．２
５
Ｐｂ
１０
１
．３
２５
Ｂｉ
１０
１
．３
２５
Ｐｏ

（ １
７３
．７
）
Ａｔ

（ ２
７０
．２
）

　
Ｈ
ｅ

（ －
２１
．２
３
）

Ｎｅ
　
　
　

　

（ －
２８
．９
５
）

Ａｒ
　
　
　

　

（ －
３４
．７
４
）

Ｋｒ
　
　
　

　

（ －
３８
．６
）

Ｘｅ
　
　
　

　

（ －
４０
．５
３
）

Ｒｎ
　
　
　

　

（ －
４０
．５
３
）
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电子构型是３ｄ６４ｓ０，而不是３ｄ４４ｓ２。
６４４　电子亲和能
原子失去电子要吸收能量，反过来，原子得到电子就要放出能

量。气态原子在基态时获得一个电子成为－１价气态离子所放出的能
量称为电子亲和能 （ＥＡ）。

Ｏ（ｇ）＋ｅ →－ Ｏ－（ｇ）　　ΔｒＨ
ｍ＝－１４１ｋＪ·ｍｏｌ－１

ＥＡ＝－ΔｒＨ


ｍ＝１４１ｋＪ·ｍｏｌ－１

由于历史的原因，习惯上电子亲和能常用正号表示，也就是说电子
亲和能与相应的焓变在数值上相等，但符号相反。表６７列出了元
素的电子亲和能的数据。由于电子亲和能的测定比较困难，一般常
用间接方法计算而得，因此，其数值的准确度要比电离能低。
由表６７可知，非金属原子的电子亲和能总是正值，而金属原

子的电子亲和能一般正值较小或为负值 （＜０）。
电子亲和能的大小反映了气态原子得到电子的难易程度。电子

亲和能数值越大，其原子越易得到电子。电子亲和能的大小，与电
离能一样也主要决定于原子的有效核电荷、原子半径和电子层
结构。
同周期元素中，从左到右，原子的有效核电荷增大，原子半径

减小，同时由于最外层电子数逐渐增多，易与电子结合形成８电子
稳定结构。因此，元素的电子亲和能有逐渐增大的趋势，至卤素达
到最大值。第１５ （ⅤＡ）族氮族元素由于其外围电子构型为
ｎｓ２ｎｐ３的半充满状态，较稳定，电子亲和能较小。稀有气体由于
其外围电子构型为ｎｓ２ｎｐ６ 的稳定结构，电子亲和能非常小，甚至
为负值。
６４５　电负性
电离能和电子亲和能各自都只从一个侧面反映了原子得失电子

的能力。为了全面衡量分子中原子争夺电子的能力，引入了元素电
负性的概念。元素的电负性是指原子在分子中吸引电子的能力。电
负性的概念首先是由鲍林在１９３２年提出的。由于其在化学上非常之
重要，曾有许多学者提出计算电负性的方法。各种方法计算出来的
数值虽不相同，但在电负性大小顺序中元素的相对位置大致相同，
而且相互之间的数值换算可找到一定的关系式。通常采用的是鲍林
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电负性标度。鲍林根据热化学数据，规定Ｌｉ的电负性为１０ （或Ｆ
的电负性为４０）计算出元素的相对电负性。表６８列出了各元素
的电负性。
由表６８可知，电负性也呈有规律的递变。同一周期中，从左

到右，从第１ （ⅠＡ）族至第１７ （ⅦＡ）族元素电负性呈增大趋势。
这是由于同一周期从左到右，有效核电荷逐渐增大，原子半径逐渐
减小，原子在分子中吸引电子的能力逐渐增加的结果。ｓ区、ｐ区
元素同一族中，从上至下电负性呈减小趋势。这是由于同一族元素
从上至下，外围电子构型相同，有效核电荷相差不大，但原子半径
的增大占主导地位，因此，元素电负性呈减小趋势。一般来说，金
属元素的电负性小于２０，非金属元素的电负性大于２０。
６４６　元素的金属性和非金属性
元素的金属性是指其原子失去电子成为正离子的性质；而元素

的非金属性则是指其原子得到电子成为负离子的性质。元素的原子
愈易失去电子，其金属性就愈强；元素的原子愈易得到电子，其非
金属性就愈强。所以金属性和非金属性的强弱可分别用电离能和电
子亲和能来衡量。它们在周期表中的递变规律与电离能、电子亲和
能的递变是相一致的。

　　由于电负性综合考虑了某一元素原子得失电子的能力，因此，
我们也可以利用电负性的数据来衡量金属性或非金属性的强弱。电
负性数值愈大，表明该元素原子在分子中吸引电子的能力愈强，非
金属性也就愈强；电负性数值愈小则表明该元素原子的金属性
愈强。
值得注意的是，原子愈难失去电子，不一定就愈易与电子结

合。例如，稀有气体既难失去电子又不易得到电子。
６４７　氧化态
氧化态 （原子价）即化合价是化学中表征元素性质最重要的概

念之一。但由于化合物种类繁多，新的化合物不断被合成出来或被
发现，迄今仍无严密的、统一的原子价概念。为了说明化合物中某
一元素的一个原子与其他元素原子化合的能力，原子价通常分别用
离子价、共价、配位数、氧化态等概念表征。在无机化学中最常用
的是氧化态。我们把氧化态定义为：当分子中原子之间的共用电子
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书书书

表
６
８
　
元
素
的
电
负
性
①

Ｈ ２
．２

２
．２
０

Ｈ ２
．２

２
．２
０

Ｈ
ｅ

３
．２

Ｌｉ １
．０

０
．９
７

Ｂｅ １
．６

１
．４
７

Ｂ ２
．０

２
．０
１

Ｃ ２
．６

２
．５
０

Ｎ ３
．０

３
．０
７

Ｏ ３
．４

３
．５
０

Ｆ ４
．０

４
．２
０

Ｎｅ ５
．１

Ｎａ ０
．９

１
．０
１

Ｍ
ｇ

１
．３

１
．２
３

Ａｌ １
．６

１
．４
７

Ｓｉ １
．９

１
．７
４

Ｐ ２
．２

２
．０
６

Ｓ ２
．６

２
．４
４

Ｃｌ ３
．２

２
．８
３　
　
　
Ａｒ

　
　
　
３
．３

Ｋ ０
．８

０
．９
１

Ｃａ １
．０

１
．０
４

Ｓｃ １
．３

１
．２
０

Ｔｉ １
．５

１
．３
２

Ｖ １
．６

１
．４
５

Ｃｒ １
．６

１
．５
６

Ｍ
ｎ

１
．５
１
．６

Ｆｅ １
．８

１
．６
４

Ｃｏ １
．９

１
．７
０

Ｎｉ １
．９

１
．７
５

Ｃｕ １
．９

１
．７
５

Ｚｎ １
．６

１
．６
６

Ｇａ １
．８

１
．８
２

Ｇｅ ２
．０

２
．０
２

Ａｓ ２
．２

２
．２
０

Ｓｅ ２
．６

２
．４
８

Ｂｒ ３
．０

２
．７
４

Ｋｒ ２
．９
３
．１

Ｒｂ ０
．８

０
．８
９

Ｓｒ １
．０

０
．９
９

Ｙ １
．２
１
．１

Ｚｒ １
．４

１
．２
２

Ｎ
ｂ
１
．６

１
．２
３

Ｍ
ｏ

１
．８

１
．３
０

Ｔｃ １
．９

１
．３
６

Ｒｕ ２
．２

１
．４
２

Ｒ
ｈ
２
．２

１
．４
５

Ｐｄ ２
．２

１
．３
５

Ａ
ｇ
１
．９

１
．４
２

Ｃｄ １
．７

１
．４
６

Ｉｎ １
．８

１
．４
９

Ｓｎ １
．９

１
．７
２

Ｓｂ ２
．１

１
．８
２

Ｔｅ ２
．１

２
．０
１

Ｉ ２
．７

２
．２
１

Ｘｅ ２
．６
２
．４

Ｃｓ ０
．８

０
．８
６

Ｂａ ０
．９

０
．９
７

Ｌｕ １
．２

１
．１
４

Ｈｆ １
．３

１
．２
３

Ｔａ １
．５

１
．３
３

Ｗ １
．７

１
．４
０

Ｒｅ １
．９

１
．４
６

Ｏｓ ２
．２

１
．５
２

Ｉｒ ２
．２

１
．５
５

Ｐｔ ２
．２

１
．４
４

Ａ
ｕ
２
．４

１
．４
２

Ｈ
ｇ

１
．９

１
．４
４

Ｔｌ １
．８

１
．４
４

Ｐｂ ２
．１

１
．５
５

Ｂｉ ２
．０

１
．６
７

Ｐｏ ２
．０

１
．７
６

Ａｔ ２
．２

１
．９
０

Ｒｎ 　

　
　
①
表
中
第
一
行
数
据
是
鲍
林
的
电
负
性
，
录
自
Ｌ
Ｐａ
ｕｌ
ｉｎ
ｇ
，
Ｐ
Ｐａ
ｕｌ
ｉｎ
ｇ
，
Ｃｈ
ｅｍ
ｉｓ
ｔｒ
ｙ
，
１７
５
（ １
９７
５
），
其
中
主
族
元
素
录
自
Ｂｒ
ｕｃ
ｅ
Ｍ
Ｍ
ａｈ
ａｎ
＆

Ｒｏ
ｌｌｉ
ｅ
Ｊ
Ｍ
ｙｅ
ｒｓ
，
Ｕ
ｎｉ
ｖｅ
ｒｓ
ｉｔ
ｙ
Ｃｈ
ｅｍ
ｉｓ
ｔｒ
ｙ
，
４ｔ
ｈ
ｅｄ

，
６６
４
（ １
９８
７
） ．

第
二
行
数
据
是
阿
莱

罗
周
的
电
负
性
数
据
，
录
自
Ｊａ
ｍｅ
ｓ
Ｅ
Ｈ
ｕｈ
ｅｅ
ｙ
，
Ｉｎ
ｏｒ
ｇａ
ｎｉ
ｃ
ｃｈ
ｅｍ
ｉｓ
ｔｒ
ｙ
：
Ｐｒ
ｉｎ
ｃｉ
ｐｌ
ｅｓ
ｏｆ
ｓｔ
ｒｕ
ｃｔ
ｕｒ
ｅ
ａｎ
ｄ
ｒｅ
ａｃ
ｔｉ
ｖｉ
ｔ ｙ
，
ｓｅ
ｃｏ
ｎｄ

ｅｄ
ｉｔｉ
ｏｎ
．
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对被指定属于电负性较大的原子后，各原子所带的形式电荷数。该
定义相当于中学化学中正负原子价的概念。
元素原子参加化学反应时，通常通过得失电子或共用电子等方

式达到最外电子层为２、８或１８个电子的较稳定结构。反应中参与
化学键形成的电子称为价电子，而价电子的数目则决定于原子的外
围电子构型。
对于ｓ区、ｐ区元素来说，外围电子构型为ｎｓ１～２、ｎｓ２ｎｐ１～６，

它们的最高氧化态等于最外层电子数目 （ｊ）。ｐ区元素最低氧化态
等于－（８－ｊ），即获得 （８－ｊ）个电子，使最外层达ｎｓ２ｎｐ６构型。
对于ｄ区元素，外围电子构型为 （ｎ－１）ｄ１～１０ｎｓ２?，它们的最高

氧化态等于 （ｎ－１）ｄ电子 ［已达 （ｎ－１）ｄ７～１０的除外］与ｎｓ电子
数目之和 （ｊ），最低氧化态等于－（１０－ｊ）即获得 （１０－ｊ）个电
子，使 （ｎ－１）ｄ轨道全充满。表６９列出了ｄ区元素可能的最高
氧化态和最低氧化态的变化范围。

表６９　ｄ区元素可能的最高氧化态和最低氧化态

族　号
３
（ⅢＢ）

４
（ⅣＢ）

５
（ⅤＢ）

６
（ⅥＢ）

７
（ⅦＢ）

价层电子构型 （ｎ－１）ｄ１ｎｓ２ （ｎ－１）ｄ２ｎｓ２ （ｎ－１）ｄ３ｎｓ２ （ｎ－１）ｄ４ｎｓ２ （ｎ－１）ｄ５ｎｓ２

最高氧化态 ＋３ ＋４ ＋５ ＋６ ＋７

最低氧化态 －４ －３

族　号
８
（ⅧＢ）

９
（ⅧＢ）

１０
（ⅧＢ）

１１
（ⅠＢ）

１２
（ⅡＢ）

价层电子构型 （ｎ－１）ｄ６ｎｓ２ （ｎ－１）ｄ７ｎｓ２ （ｎ－１）ｄ８ｎｓ２ （ｎ－１）ｄ１０ｎｓ１ （ｎ－１）ｄ１０ｎｓ２

最高氧化态 ＋８ ＋６ ＋４ ＋３ ＋２

最低氧化态 －２
－２
（－１）

习　　　题

６１　如何理解原子核外电子运动无固定轨道可循？
６２　电子运动的原子轨道与炮弹射出之后运动的弹道是否在概念上

? 有个别外围电子构型为 （ｎ－１）ｄｘ＋１ｎｓ１，Ｐｄ为４ｄ１０。
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一致？

６３　原子轨道角度分布图与电子云角度分布图有何异同？
６４　下列四个量子数组合哪些是合理的？哪些是不合理的？

组合态 ｎ ｌ ｍ ｍｓ
１ ３ ２ ２ １／２
２ ３ ０ －１ １／２
３ ２ ２ ２ ２
４ １ ０ ０ ０
５ ２ －１ ０ １／２
６ ２ ０ －２ １／２

　　６５　下列说法是否正确，为什么？
（１）电子云图中黑点越密的地方电子越多；
（２）ｐ轨道的角度分布为 “８”字形，表明电子沿 “８”字轨道运动；
（３）磁量子数为零的轨道，都是ｓ轨道；
（４）一个原子中不可能存在两个运动状态完全相同的电子。
６６　下列原子轨道是否存在？如果存在的话指出其ｎ、ｌ，并说明该轨道
可能存在的个数。

（１）２ｓ；（２）３ｆ；（３）１ｐ；（４）５ｄ；（５）４ｆ；（６）３ｐ
６７　试按电子填充规律，排出２０、３５、４７、８０号元素的原子电子层结
构，并分别指出其外围电子构型、所在周期、分区、族号 （不得查看周期表
得出答案）。
６８　何谓有效核电荷？它与核电荷是否成正比的关系？试简要说明。
６９　何谓电负性？电负性的大小说明元素什么性质？
６１０　试以Ｃｌ和 Ｍｎ两元素为例，说明其可能的最高氧化态和最低氧
化态？

６１１　写出Ｃｌ、Ｍｎ可能存在的正氧化态？并分别举例。



７　分子结构
除稀有气体之外，物质并不是直接由原子构成的，而是先由原

子通过化学键形成分子或离子结合起来的。化学键是原子与原子之
间的一种较强的相互作用力。通过它把原子牢固地结合在一起。按
照化学键的特点，一般把化学键分为三大类，即离子键、共价键和
金属键。本章着重介绍共价键的基本理论及其形成的简单分子的结
构。有关离子键和金属键的内容将在下一章晶体结构部分讨论。

７１　共价键

在大多数由非金属原子之间形成的分子中，由于非金属原子的
电离能大，原子不能通过电子得失形成离子，而是参与成键的电子
为两个原子 （或多个原子）所共有，这种以共有电子对的方式结合的
化学键，称为共价键。如ＨＣｌ分子的形成过程可用下面的式子表示：

Ｈ×＋·Ｃｌ
··
·· →·· Ｈ·×Ｃｌ

··
··
··

式中，Ｈ与Ｃｌ之间的两个电子为两个原子所共有，从而使得
两个原子都具有类似稀有气体原子的那种稳定的电子构型。
在讨论共价键时，常用一条短线表示一对成键电子，用它把两

个原子连起来，以表示分子中成键的状况。如：

Ｈ—Ｃｌ　　  Ｏ Ｃ Ｏ　　
Ｎ

Ｈ

Ｈ Ｈ

共价键的共有电子对理论最初是由美国化学家路易斯

（ＧＮＬｅｗｉｓ）于１９１６年提出的。它为以后研究分子结构以及化学
键开创了一个广阔的领域，但它还解释不了共价键的许多特点。直
到量子力学出现以后才开始了现代化学键理论的研究。目前被普遍
接受的共价键理论有价键理论和分子轨道理论。
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７１１　价键理论
１９２７ 年 德 国 物 理 学 家 海 特 勒 （ＷＨｅｉｔｌｅｒ） 和 伦 敦

（ＦＬｏｎｄｏｎ）运用量子力学近似处理了氢分子，后来鲍林等又加以
发展，建立了价键理论，简称ＶＢ理论 （又称电子配对理论）。
价键理论认为：当两个原子靠近时，两个原子的核外空间发生

重叠，空间中的概率波就会叠加，即原子轨道进行重叠，叠加的效
果如果可以使这两个原子构成的系统的能量降低，两个原子就可能
形成分子。
为了使系统的能量降低，对于原子轨道的重叠有如下要求。

① 只有同号的原子轨道重叠，才能使系统能量降低，且同号
原子轨道重叠越多，共价键越牢固。
前已介绍过，波函数的值有正有负，即原子轨道有正的部分和

负的部分，按波的叠加原理，只有同号的波相叠加才能使叠加处的
波的强度更大。同号的原子轨道重叠时，重叠区域的电子出现的概
率密度增大或者说电子云密度增大，这就增大了该重叠区的电子对
两个核的吸引力，将两个核牢牢地牵在一起。重叠面积越大，这种
作用力就越强。当然由于核与核之间存在斥力，这种重叠总是有限
制的。异号的原子轨道进行重叠则使重叠区电子云密度下降，失去
对两个核的牵引作用，不能有效地形成化学键。
例如 ＨＣｌ分子中，Ｈ原子１ｓ轨道与Ｃｌ原子的２ｐｘ 轨道进行

重叠，在图７１所示的四种重叠方式中，只有 （ａ）才是最有效的
重叠方式；（ｂ）是异号重叠，为无效重叠方式； （ｃ）虽为同号重
叠，但重叠得比 （ａ）少； （ｄ）是两种重叠都有，作用相互抵消，
为零重叠方式。因此，（ａ）的重叠才能形成共价键。
因ｐ、ｄ、ｆ轨道有一定的方向性，为了满足最大重叠的要求，重

叠必须在一定的方向上进行，这就造成了共价键有一定方向性的特征。

② 原子轨道重叠区域出现的电子必须是自旋方向相反的电子，
即原子间共有自旋方向相反的电子对才能使系统的能量降低。
重叠区出现的电子相当于同时处于两个原子轨道上，按泡利不

相容原理，它们的自旋方向应当相反。因此共价键是由两个原子各
提供一个自旋方向相反的未成对电子配对而成。这样，每个原子所
能形成的共价键数目就会受到它所能提供的未成对电子数目的限
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图７１　ｓ和ｐｘ 轨道 （角度分布）的重叠方式示意图

制，使得共价键具有饱和性的特征。例如，Ｈ 原子核外只有一个
１ｓ电子，只能形成一个共价键；Ｎ原子有三个未成对的２ｐ电子，

可形成三个共价键，如 帒帒Ｎ Ｎ 、
Ｎ

Ｈ

Ｈ Ｈ

。

图７２　σ键和π键重叠方式示意图

按照上述原子轨道重叠的原则，根据不同的重叠方式，一般可
将共价键分为σ键和π键两大类。σ键的特点是成键的原子轨道沿
键轴 （两核的连线）方向 “头对头”地进行重叠 ［见图７２ （ａ）］；

π键的特点则是在键轴两侧 “肩并肩”进行重叠 ［见图７２ （ｂ）］。
共价单键是σ键，如 Ｈ２ 分子中的ｓｓ重叠，Ｈ—Ｃｌ中的ｓｐｘ 重
叠。共价双键或三键中，除σ键外，还有π键存在。如 Ｎ２ 分子
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中，Ｎ原子的三个未成对电子分别排在ｐｘ、ｐｙ、ｐｚ 轨道上，分子
形成时，设键轴为ｘ轴，则ｐｘｐｘ 重叠成σ键，而ｐｙｐｙ、ｐｚｐｚ 则
在垂直于键轴的方向上 “肩并肩”重叠形成两个π键 （见图７３）。

图７３　Ｎ２ 分子中的三键示意图

从电子云分布情况来看，σ键的电子云密集在键轴处，呈圆柱
形对称；π键的电子云集中在键轴平面的上下方，呈双冬瓜形。通
过键轴的平面称为节面。在节面上电子云密度为零 （见图７４）。

图７４　σ键和π键电子云分布示意图

一般来说，“头对头”重叠所产生的对两个核的吸引力比 “肩
并肩”重叠的要强。所以一般σ键比π键更强一些。
价键理论直接利用原子的电子结构简明地说明共价键的主要特

点，容易被人们所接受，但它仍存在一些问题。例如，它仅考虑含
有未成对电子的原子轨道之间的重叠，并没有考虑其他已充满电子
的轨道的重叠。实际上，两个原子的核外空间重叠时，不可避免地
会有某些已充满电子的轨道也会发生或多或少的重叠。一些实验现
象用价键理论是解释不了的。典型的例子就是Ｏ２分子的顺磁性?。
按价键理论，Ｏ原子有两个未成对的２ｐ电子，Ｏ２中似应配对成一
个σ键和一个π键，不应存在未成对电子，也就是说Ｏ２没有顺磁
性。这与Ｏ２具有顺磁性的实验现象相矛盾。此外，有些含奇数电

? 分子中如果存在未成对电子，则在磁场中会表现出顺磁性。
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子的分子 （如ＮＯ、ＮＯ２ 等）也能稳定存在，价键理论也无法解
释，从而促使人们去探索新的理论。
７１２　共价键的键参数
用来表征化学键性质的物理量，如键长、键角、键能、键级、

键矩等统称为键参数。利用键参数可以判断分子的几何构型、分子
的极性、分子的热稳定性和成键的类型等性质。
７１２１　键长 （ｌ）
分子中两个原子核间的 （平均）距离称为键长。例如，ＨＦ分子

中Ｈ原子与Ｆ原子的两核之间的平均距离为９２ｐｍ，即键长为９２ｐｍ。
用电子衍射、Ｘ射线衍射等技术已能相当精确地测出各类分子和晶
体中的核间距离。表７１列出了一些非金属元素共价键的键长。

表７１　一些非金属元素形成的共价键的键长和键能
键 键长／ｐｍ 键能／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） 键 键长／ｐｍ 键能／（ｋＪ·ｍｏｌ－１）

Ｈ—Ｈ ７４ ４３６
Ｏ—Ｏ １４８ １４６
Ｓ—Ｓ ２０５ ２２６
Ｆ—Ｆ １２８ １５８
Ｃｌ—Ｃｌ １９９ ２４２
Ｂｒ—Ｂｒ ２２８ １９３
Ｉ—Ｉ ２６７ １５１
Ｃ—Ｆ １２７ ４８５
Ｂ—Ｆ １２６ ５４８
Ｉ—Ｆ １９１ １９１
Ｃ—Ｎ １４７ ３０５
Ｃ—Ｃ １５４ ３５６
Ｃ Ｃ １３４ ５９８
帒帒Ｃ Ｃ １２０ ８１３

Ｃ—Ｈ １０９ ４１６
Ｎ—Ｈ １０１ ３９１
Ｏ—Ｈ ９６ ４６７
Ｆ—Ｈ ９２ ５６６
Ｂ—Ｈ １２３ ２９３
Ｓｉ—Ｈ １５２ ３２３
Ｓ—Ｈ １３６ ３４７
Ｐ—Ｈ １４３ ３２２
Ｃｌ—Ｈ １２７ ４３１
Ｂｒ—Ｈ １４１ ３６６
Ｉ—Ｈ １６１ ２９９
Ｎ—Ｎ １４６ １６０
Ｎ Ｎ １２５ ４１８
帒帒Ｎ Ｎ １１０ ９４６

由表７１可知，相同原子之间的键长，单键＞双键＞三键。
７１２２　键能 （ＥＢ）
它是表示键强弱的物理量，可用以说明拆开一个键或形成一个

键的难易程度。由于共价键形成时放出能量，那么拆开键时就需要
供给能量。键能ＥＢ 定义为：在２９８１５Ｋ 和１０１３ｋＰａ下，拆开
１ｍｏｌ键所需要的能量?。单位为ｋＪ·ｍｏｌ－１。对于双原子分子而

? 此定义严格说来是键焓ΔＢＨ
ｍ。下标Ｂ是键ＢＯＮＤ的缩写。
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言，在上述温度、压力下，将１ｍｏｌ理想气体分子拆开为理想气态
原子所需的能量称为离解焓ΔＤＨ

ｍ，也就是键能ＥＢ。表７１列出
了一些共价键的平均键能。
一般来说键能愈大，表明其键愈牢固，由该化学键构成的分子

也就愈稳定。由表７１可知，ＨＦ—ＨＣｌ—ＨＢｒ—ＨＩ的键长依序增
长，键能则依序减小，因而可知，它们分子的热稳定性依次降低。

２ＨＸ Ｈ２＋Ｘ２ （式中Ｘ＝Ｆ、Ｃｌ、Ｂｒ、Ｉ）

７１２３　键角 （θ）
分子中键与键之间的夹角称为键角。键角和键长是表征分子

（几何）构型的重要参数。
对于双原子分子来说，分子的构型总是直线型；对于多原子分

子来说，分子中的原子在空间的位置不同，它的几何构型就不同。
表７２列出一些分子的键长、键角和分子构型。

表７２　一些分子的键长、键角和分子构型

分子式 键长（实验值）／ｐｍ 键角（实验值）／（°） 分 子 构 型

Ｈ２Ｓ １３４ ９３．３

ＣＯ２ １１６．２ １８０

ＮＨ３ １０１ １０７

ＣＨ４ １０９ １０９．５
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　　由此可见，知道了一个分子的键长和键角，就可以确定分子的
构型。
最初的价键理论解释不了表７２中这些分子的几何构型。例

如，ＣＨ４中为什么Ｃ原子可以利用２ｓ和２ｐ电子与４个 Ｈ原子的
１ｓ电子成键？为什么ＣＨ４分子中４个Ｃ—Ｈ键长相等？另外，根
据ｐ轨道的方向性，分子中会出现９０°的键角，而实际上在ＣＨ４分
子中键角都是１０９５°。这说明价键理论在处理多原子分子时有一
定的局限性，需寻求新的理论补充其不足。为了解决上述矛盾，
１９３１年鲍林提出了杂化轨道理论。

７２　杂化轨道与分子的几何构型

杂化轨道的概念是从电子具有波动性及波的叠加原理引出来的。
它认为１个原子和周围原子成键时所用的轨道不是原来纯粹的ｓ轨道
或ｐ轨道。而是若干个能量相近的不同类型 （例如ｓ和ｐ）的原子轨
道经过叠加，重新分配能量和调整伸展方向以满足成键的需要，组
合成同等数目的、成键能力更新的新轨道。这种过程就称为原子轨
道的杂化，所得的新轨道称为杂化原子轨道，或简称为杂化轨道。
由ｓ和ｐ原子轨道组合形成杂化轨道的过程称为ｓｐ杂化。同一

原子中同一价电子层有三个ｐ轨道 （ｐｘ、ｐｙ、ｐｚ），根据组合ｐ轨道
的数目不同，ｓｐ杂化可分为ｓｐ、ｓｐ２、ｓｐ３杂化三种类型，相对应的
杂化轨道称为ｓｐ、ｓｐ２、ｓｐ３杂化轨道。
７２１　ｓｐ杂化轨道

ｓｐ杂化轨道是由１个ｓ轨道和１个ｐ轨道通过杂化形成的。如
图７５所示为ｓｐ杂化轨道杂化示意图。当ｓ轨道 （波函数角度部
分值均为正值）和ｐ轨道 （波函数角度部分值一半为正，另一半为
负）叠加时，正与正叠加增大，正与负叠加则缩小，所以ｓｐ杂化
形成的杂化轨道是一头大 （正值区），一头小 （负值区），形似葫芦
状。成键时，较大的一头与其他原子轨道重叠，重叠部分比未杂化
的ｐ轨道增多，故成键能力增强。一个ｓ轨道与一个ｐ轨道形成两

个ｓｐ杂化轨道，所以每个ｓｐ杂化轨道含１２ｓ
、１
２ｐ
成分。这两个杂
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化轨道的夹角?为１８０°。

图７５　ｓｐ原子轨道杂化示意图

根据实验测定，ＢｅＣｌ２ 为直线型分子。其分子构型可用ｓｐ杂
化说明 （见图７６）。在ＢｅＣｌ２分子中，Ｂｅ原子的２ｓ轨道上的两个
电子，按价键理论的要求，激发成２ｓ１２ｐ１，然后通过ｓｐ杂化形成
两个ｓｐ杂化轨道，这两个ｓｐ杂化轨道上的电子，分别与两个Ｃｌ
原子的３ｐｘ 轨道上的电子配对形成两个ｓｐｐ型σ键，从而形成直
线型ＢｅＣｌ２分子。

图７６　ＢｅＣｌ２ 分子形成示意图

? 轨道的夹角是指两个轨道中轴线相交的角。
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７２２　ｓｐ２杂化轨道
ｓｐ２杂化轨道是由一个ｓ轨道和两个ｐ轨道杂化而成的。形成

的三个ｓｐ２杂化轨道，互成１２０°。每一个ｓｐ２杂化轨道含１３ｓ
，２
３ｐ

成分。例如ＢＣｌ３分子是通过Ｂ原子的ｓｐ２杂化轨道与三个Ｃｌ原子
的２ｐ轨道重叠成键，构成平面正三角型结构 （见图７７）。

○
２ｐ
○

２ｓ
→
激发

２ｐ
○

２ｓ

ｓｐ２
→
杂化

ｓｐ２

　○
２ｐ

图７７　ｓｐ２ 杂化轨道与ＢＣｌ３ 分子结构

７２３　ｓｐ３杂化轨道
ｓｐ３杂化轨道是由一个ｓ轨道和三个ｐ轨道杂化而成的。形成
的四个ｓｐ３杂化轨道，轨道之间的夹角均为１０９５°。每一个ｓｐ３杂

化轨道含１
４ｓ
，３
４ｐ
成分。例如，ＣＨ４ 分子是通过Ｃ原子的四个

ｓｐ３杂化轨道分别与四个 Ｈ原子的１ｓ轨道重叠成键，构成正四面
体型结构 （见图７８）。
以上讨论的三种类型ｓｐ杂化轨道，每种类型的各杂化轨道的

能量均相同，所含的ｓ及ｐ的成分相同，成键能力也相等，这样的
杂化轨道称为等性杂化轨道。与其相对应的杂化称为等性杂化。
还应指出，杂化轨道是原子在成键时为适应成键需要而形成

的。可形成杂化轨道的原子轨道，除了上述ｎｓ、ｎｐ外，还有ｎｄ、
（ｎ－１）ｄ、（ｎ－２）ｆ。具体进行何种形式的杂化，应视具体成键要求
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而定。

２ｐ
○

２ｓ
→
激发

２ｐ

２ｓ

ｓｐ３
→
杂化

ｓｐ３

图７８　ｓｐ３ 杂化轨道与ＣＨ４ 分子结构

２０世纪５０年代我国物理化学家唐敖庆教授提出ｆ轨道参与杂
化的新概念，并推导出包括ｆ轨道在内的等性杂化轨道夹角的计算
公式。７０年代中期以来，鲍林和他的学生重新对杂化轨道理论做
了一系列定量的研究。杂化轨道理论已从定性或半定量阐明一些分
子结构过渡到定量的阐明结构化学的有关问题。杂化轨道理论可以
看作是价键理论的发展和补充。
杂化轨道与分子几何构型见表７３。对于含有双键或三键的分

子，其分子几何构型由σ键决定。

　　附：鲍林 （ＬＰａｕｌｉｎｇ），世界著名化学家，也是一位国际和平主义战士。
他于１９０１年２月２８日诞生在美国。他的父亲是位药剂师，在其父的影响下，
鲍林从小就对化学产生较浓厚的兴趣。２１岁 （１９２２年）时获得化学工程博
士，２４岁时获得哲学博士。他是杂化轨道理论的创始人，２５岁时便发表有关
杂化的第一篇论文，经过五年的努力建立起杂化轨道理论 （１９３１年）。由于他
对化学键本质的研究和应用化学键理论阐明物质的结构，而获得了１９５４年诺
贝尔化学奖；由于他反对用武力解决国际争端和唤起公众对大气层的核试验
所带来的放射性危险的注意而荣获１９６２年诺贝尔和平奖。鲍林在医学领域方
面也有出色的贡献。他发表了４００多篇科学论文和约１００篇关于社会与和平
问题的文章，出版了十几本专著：《线光谱的结构》、《量子力学导论》、《化学
键的本质》、《普通化学》、《大学化学》、《不要战争》、《分子的构造》、《科学
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与世界和平》、《维他命Ｃ与感冒》、《分子精神病学》、《精神分裂症的治疗》、
《化学》、《维他命Ｃ·感冒与流行性感冒》、《癌症与维他命Ｃ》等。
鲍林从１９２２～１９６３年在加利福尼亚工学院任教４０多年，以后曾先后在

研究所和几所大学任教授，鲍林曾于１９７３年和１９８１年两度来华讲学和访问，
受到中国科学工作者的热烈欢迎和敬佩。

表７３　杂化轨道与分子几何构型

杂化类型 杂化轨道成分 杂化轨道间夹角 分子几何构型示例

等性ｓｐ １
２ｓ
，１
２ｐ １８０°

直线型

如ＢｅＣｌ２、ＨｇＣｌ２等

等性ｓｐ２
１
３ｓ
，２
３ｐ １２０°

平面三角型

如ＢＣｌ３、ＢＦ３等

等性ｓｐ３
１
４ｓ
，３
４ｐ １０９．５°

正四面体型

如ＣＨ４、ＣＣｌ４等

７３　分子间力

化学键是分子中原子与原子之间的一种较强的相互作用，它是
决定物质化学性质的主要因素。但对于处于一定聚集状态的物质来
讲，单凭化学键还不能说明它整体的性质。分子与分子之间还存在
着一种较弱的作用力，称为分子间力。早在１８７３年荷兰物理学家
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范德华 （ＪＤｖａｎｄｅｒＷａａｌｓ）就指出了这种力的存在，它是影响
物质的沸点、熔点、气化热、熔化热、溶解度、表面张力、黏度等
物理性质的主要因素。
分子间力又分为范德华力和分子间氢键?。范德华力又包括取

向力、诱导力和色散力三种。为了更好地理解分子间力，先介绍分
子的极性。
７３１　分子的极性
分子中包含有带正电的原子核和带负电的电子，正、负电荷的

数目是相等的，所以分子保持电中性。但是正、负电荷在分子中的

图７９　极性分子与非
极性分子示意图

分布对于不同的分子会有所不同。设想
在分子内正电荷有一个 “电荷中心”，
它可以代表正电荷的总的相对位置 （就
像物体有一个重心一样，可以用重心这
一点来代表物体的位置）。同样，分子
中也有一个负电荷中心。有些分子中
正、负电荷中心是重合的，这类分子称

为非极性分子；正、负电荷中心不重合的分子称为极性分子 （见图
７９）。极性分子本身存在的正、负极 （正、负电荷中心）称固有偶
极。分子极性的强弱由偶极矩来衡量，如果正、负电荷中心的电量
为ｑ，两中心的距离 （偶极长度）为ｌ，则偶极矩μ定义为：

μ＝ｌｑ　　 ·
ｑ＋
　

ｌ
·

ｑ


－

按此定义，非极性分子的偶极矩为零。
偶极矩是一个矢量，其方向由正电荷中心指向负电荷中心。

单位为库仑·米（Ｃ·ｍ）。偶极矩越大，分子的极性越强。表７４
列出了一些分子的偶极矩与几何构型。由表可知，分子的极性与
形成分子的原子的电负性有关，也与分子的几何构型有关。例
如，Ｆ的电负性大于Ｃｌ，所以 ＨＦ的极性大于 ＨＣｌ；ＢＦ３ 分子的
几何构型是对称的，分子便是非极性分子；而 ＮＨ３ 分子的几何

? 有些书把氢键归为化学键，本书认为从一般氢键的键能大小与分子间作用能相
近，故把它归为分子间力。
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构型不对称，分子便是极性分子。

表７４　一些分子的偶极矩与几何构型

分　子 μ／（１０－３０Ｃ·ｍ） 几何构型 分　子 μ／（１０－３０Ｃ·ｍ） 几何构型

Ｈ２ ０ 直线型

ＨＦ ６．４０ 直线型

ＨＣｌ ３．６２ 直线型

ＨＣＮ ９．９４ 直线型

ＣＯ２ ０ 直线型

Ｈ２Ｏ ６．２４ 角型

ＮＨ３ ４．３４ 三角锥型

ＢＦ３ ０ 平面三角型

ＣＨＣｌ３ ３．３７ 四面体型

ＣＣｌ４ ０ 正四面体型

７３２　范德华力
７３２１　取向力
极性分子与极性分子之间存在取向力。当两个极性分子接近

时，由于异极相吸的作用，两个分子将会调整方位，尽可能使异极
处于相邻的位置 （见图７１０），使分子按一定取向进行排列。这种
由于极性分子固有偶极的取向而产生的分子间的静电引力称作取向

力。显然，分子的偶极矩越大，取向力也越大。

图７１０　极性分子的取向作用和诱导作用示意图

７３２２　诱导力
极性分子还有一个作用，就是它的静电作用可以诱导非极性分

子使其正、负电荷中心分离而产生偶极。这种偶极称为诱导偶极。
这种极性分子的固有偶极与诱导偶极之间的作用力称作诱导力。当
然极性分子与其他极性分子之间也有这种作用，使得偶极矩增大，
即极性分子之间也存在诱导力。极性分子的偶极矩越大，诱导力也
越大；非极性分子越大，其变形性也越大，产生的诱导偶极愈强，
诱导力也随之增大。

７３２３　色散力
对于非极性分子，由于分子中电子和原子核不停地运动，在某

一瞬间会发生正、负电荷中心的分离，产生瞬时偶极 （见图７
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１１）。这种由不断形成的瞬时偶极产生的作用力称为色散力。色散
力的大小与分子变形性有关，分子越大，变形性越大，色散力随之
增大。

图７１１　非极性分子产生瞬时偶极示意图

总的来说，非极性分子之间只有色散力的作用；极性分子与非
极性分子之间有诱导力和色散力的作用；在极性分子之间有取向
力、诱导力和色散力的作用。这三种分子间的作用力与分子间距离
的７次方成反比，故其相互作用的范围不大，约在３００～５００ｐｍ之
间，小于３００ｐｍ斥力迅速增大，大于５００ｐｍ作用力显著减弱。表
７５列出了一些分子的分子间作用能。由表可知，取向能随分子偶
极矩增大而增大；在大多数情况下，色散能占总作用能的主要部分
（偶极矩较大者，即强极性分子例外，如 Ｈ２Ｏ、ＮＨ３）。

表７５　一些共价分子间作用能的分配 （２９３Ｋ，分子间距离４００ｐｍ）

分 子
偶极矩

／（１０－３０Ｃ·ｍ）
取向能

／（ｋＪ·ｍｏｌ－１）
诱导能

／（ｋＪ·ｍｏｌ－１）
色散能

／（ｋＪ·ｍｏｌ－１）
总计

／（ｋＪ·ｍｏｌ－１）

　ＨＩ １．２７ ０．００５ ０．０２５ ５．６２ ５．５６

　ＨＢｒ ２．６０ ０．０１９ ０．０６０ ２．５９ ２．７４

　ＨＣｌ ３．６０ ０．２７４ ０．０７９ １．５４ １．８９

　ＣＯ ０．３３ ０．００００５ ０．０００８ ０．９９ ０．９９１
　ＮＨ３ ５．００ １．２４ ０．１５ １．３７ ２．７６
　Ｈ２Ｏ ６．１７ ２．７９ ０．１５ ０．６９ ３．６３

分子间力的大小可以说明物质的熔点、沸点的高低。例如，

Ｆ２、Ｃｌ２、Ｂｒ２、Ｉ２分子的熔点、沸点逐渐升高，是因为它们的分子
依次增大，分子的变形性增加，色散力也随之增强，当固体熔化或
液体气化时，就需要消耗较多的能量来克服分子间的引力，因而，
熔点、沸点依此序逐渐升高。
图７１２绘出了一些同族元素氢化物的熔点、沸点变化的曲线
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图。由图中可知，Ｆ、Ｏ、Ｎ形成的氢化物的熔点、沸点反常的高，
其余的都可用分子间力———范德华力的变化进行解释。根据研究这
是因为 ＨＦ、Ｈ２Ｏ、ＮＨ３分子之间还存在着氢键的缘故。

图７１２　一些同族元素的氢化物的熔点、沸点变化规律

７３３　氢键
当氢原子与电负性较大且半径小的原子 Ｘ （如Ｆ、Ｏ、Ｎ原

子）形成共价键时，由于Ｘ原子吸引 Ｈ原子的电子很强烈，氢
原子几乎成为 “裸核”，因而 Ｈ原子还可以吸引另一个电负性较
大且半径较小的原子 Ｙ （如Ｆ、Ｏ、Ｎ原子）的孤电子对，形成
一种特殊的结合作用，这就是氢键。氢键常用表示。例如，上
述氢键表示为Ｘ—ＨＹ。
氢键的强弱与Ｘ原子和Ｙ原子的电负性大小有关，它们的电

负性越大则氢键越强，因此氢键强弱的变化顺序如下。

Ｆ—ＨＦ—　 Ｏ ＨＯ 　  Ｏ ＨＮ 　  Ｎ ＨＮ
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氢键具有饱和性和方向性，这与共价键类似。氢键的饱和性
是由于 Ｈ原子半径比Ｘ和 Ｙ的半径小得多。当Ｘ—Ｈ分子中 Ｈ
与Ｙ形成氢键后，Ｈ原子便被带负电荷的 “电子云笼罩”，这时
若另一个Ｙ原子靠近时便被排斥，所以每一个Ｘ—Ｈ只能和一个
Ｙ相吸引而形成氢键。氢键的方向性是由于Ｙ与 Ｈ—Ｘ形成氢键
时，Ｙ取 Ｈ—Ｘ的键轴方向与 Ｈ靠近，即 Ｙ∶Ｈ—Ｘ在一直线
上 （见图７１３）。这样可使Ｙ原子中负电荷分布最多的部分与 Ｈ
最接近，而与 Ｘ—Ｈ成键电子对相距较远，使 Ｘ与 Ｙ的斥力最
小，才能形成较稳定的氢键。

图７１３　固体 ＨＦ中氢键的结构

同种分子间，例如，Ｈ２Ｏ分子之间、ＮＨ３ 分子之间均可形成
氢键；不同分子之间也可以形成氢键，例如水和氨分子之间、水和
乙醇分子之间。

Ｏ
Ｈ

 ＨＮ Ｈ

Ｈ

Ｈ

　　　 Ｃ２Ｈ５ Ｏ ＨＯ

Ｈ

Ｈ

此外，同一分子内也可以形成氢键，例如，邻羟基苯甲酸中Ｏ—Ｈ
可与羧基的氧原子生成分子内氢键 （见图７１４）。氢键广泛存在于
无机含氧酸、有机羧酸、醇、胺分子之间，特别是存在于蛋白质的
多肽链之间。氢键在蛋白质的结构和许多生命过程中都起着十分重
要的作用。

图７１４　邻羟基苯甲酸分子内氢键示意图

氢键的键能一般在２０～４０Ｊ·ｍｏｌ－１之间，介于化学键与范德
华力之间，而靠近后者，所以氢键也可以看成是另一种分子
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间力。
分子间氢键的形成可以使物质的熔点、沸点升高，这是因为当

固体熔化和液体气化时，除了克服分子间力外，还必须破坏氢键，
故需多消耗能量。图７１５中，ＨＦ、Ｈ２Ｏ、ＮＨ３ 的熔点和沸点反
常地高，就是这些物质中存在有氢键。氨极易溶解于水，溶解度很
大是由于氨分子与水分子之间形成了氢键。浓硫酸的密度大和黏稠
性大也是由于形成了氢键的缘故。
７３４　超分子
近代化学完全可以称为 “分子化学”。它多以共价键为基础，

以分子为研究对象。随着分子知识的高度积累，不可避免地让人类
的认识层次推向更高级的结构———分子聚集体。１９７８年法国化学
家ＪＭＬｅｈｎ引入了 “超分子化学”的概念，并与美国化学家
ＣＪＰｅｄｅｒｓｅｎ和ＤＪＣｒａｍ共同因超分子化学研究的杰出成就获
１９８７年度诺贝尔化学奖。
所谓超分子是指两种或两种以上的化学物种通过分子间的相互

作用结合而成的复杂有序且具有特定功能的体系。超分子体系在生
物体中较为普遍。诸如生物过程底物与受体蛋白的结合，酶反应，
多蛋白复合物的组装，基因密码的存储、读出和转录都与超分子体
系的结合方式密切相关。
虽然在超分子体系中，分子间力比化学键弱得多，但能使超

分子表现出单个分子所不具备的特性，如自组织、自组装和自复
制的特性。在分子水平上进行有序组装甚至复制出一些新型的分
子材料，例如具有分子识别能力的高效专用的新型催化剂、新型
有效的药物、分子器件 （分子导线、分子开关、分子信息存储元
件等）、生物传感器以及多种具有光、电、磁、声、热等功能
材料。

习　　　题

７１　试根据价键理论，写出下列分子的价键结构式：
（１）Ｆ２；（２）Ｈ２Ｓ；（３）Ｎ２；（４）ＮＨ３
７２　下列几种原子轨道重叠方式，哪些可以形成共价键？哪些则不能？
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７３　ＢＦ３ 为平面正三角形，而 ［ＢＦ４］－却是正四面体，试用杂化轨道理
论说明。
７４　根据下列分子的几何构型，推断其中心原子的杂化轨道类型，并简
要说明它们的成键过程。

（１）ＳｉＨ４ （正四面体）；（２）ＨｇＣｌ２ （直线型）； （３）ＢＣｌ３ （正三角形）；
（４）ＣＳ２ （直线型）
７５　已知下列分子的偶极矩：
（１）ＨＦ　６４７×１０－３０Ｃ·ｍ； （２）ＨＣｌ　３６０×１０－３０Ｃ·ｍ； （３）ＨＢｒ　

２６０×１０－３０Ｃ·ｍ； （４）ＨＩ　１２７×１０－３０Ｃ·ｍ。设它们的极上电荷均为
１６０×１０－１９Ｃ，求它们的偶极长度，并比较它们的极性大小。

７６　下列物质中存在哪些分子间作用力：
（１）液态水；（２）氨水；（３）液氨；（４）酒精水溶液；（５）碘的四氯化

碳溶液

７７　试用电负性值估计下列键的极性顺序：
Ｈ—Ｃｌ、Ｂｅ—Ｃｌ、Ｌｉ—Ｃｌ、Ａｌ—Ｃｌ、Ｓｉ—Ｃｌ、Ｃ—Ｃｌ、Ｎ—Ｃｌ、Ｏ—Ｃｌ
７８　指出下列说法不妥之处：
（１）由非极性键形成的分子总是非极性分子；由极性键形成的分子总是

极性分子。
（２）色散力仅存在于非极性分子之间。
（３）诱导力仅存在于极性分子和非极性分子之间。
７９　用分子间力说明以下事实：
（１）常温下Ｆ２、Ｃｌ２ 是气体，Ｂｒ２ 是液体，Ｉ２ 是固体。
（２）ＨＣｌ、ＨＢｒ、ＨＩ的熔点和沸点随相对分子质量的增加而升高。



８　晶体结构
分子是构成物质的基本单位。物质的化学性质是由分子、原

子、离子决定的，而物理性质，如硬度、强度、导电性能、传热性
质等还与分子间的结构有关。这就好像一座建筑物是否牢固，不仅
与建筑材料有关，还与材料如何搭构有关。石墨和金刚石都是由碳
原子组成的，但金刚石的硬度远大于石墨，金刚石不能导电，而石
墨则可以导电。多数物质在常温下是固体，我们所应用的材料多数
也是固体，研究固体的结构在化学和材料科学中都有着重要的
意义。
固体物质可分为晶体和非晶体两大类。对于晶体结构的研究开

展得较早，并已取得丰硕成果。尤其是借助Ｘ射线衍射技术，对
于晶体的结构已了解得十分透彻。本章介绍晶体结构的一些基本知
识，以及离子键和金属键。

８１　晶体的基本知识

８１１　晶体的宏观特征
晶体与非晶体相比较，在宏观上两者有以下区别。

① 晶体有规则的几何外形，非晶体没有一定的外形。如氯化
钠、雪花 （水的晶体）、水晶石等都是晶体，都有特征的几何形状。
而玻璃、石蜡等是非晶体，它们的液体在冷却凝固时没有一定的几
何形状，其外形是人为造就的，而不是自然生成的。

② 晶体具有固定的熔点，而非晶体没有固定熔点。晶体加热
到一定的温度就开始熔化，在熔化时温度保持不变，直到全部熔
化，熔化时的温度称为熔点。非晶体在熔化过程中，温度是不断升
高的，没有固定的熔点。

③ 晶体显各向异性，而非晶体则显各向同性。晶体的导热性、
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介电系数、膨胀系数、折射率等物理性质在晶体的不同方向上会表
现出差异。如在有些方向上传热快，而在另一个方向上则传热慢；
加热时，有些方向上膨胀较多，而在另一个方向上则较少。这就是
晶体的各向异性。非晶体的这些物理性质在各个方向上是相同的，
表现出各向同性。
宏观上判断晶体与非晶体，应综合以上三方面的特点来考察，

单从一个方面判断是不充分的。
８１２　晶体的微观结构
晶体的宏观性质是由晶体的微观结构所决定的。组成晶体的

微粒 （原子、离子或分子）有规则地在空间排列，各种微粒排列
的顺序和相对距离都是固定的，并呈现出一定的周期性。这一
周期性是由几个微粒有规则排列构成一个小单元连续不断重复

的结果。因此，我们只要研究这一小单元就可了解整个晶体的
结构。
为了研究问题的方便，把晶体中的微粒简单地看成是一个点，

很多点成行成列地排列起来就称作点阵。点与点之间用线连起来就
成为格子 （见图８１），这种格子称为晶格。而那些点就称为结点。
从晶格中可以清楚地显示出晶体中微粒排列的规律。

　　　　　平面格子　　　　　　　　　　　　　
空间格子　　　　　　　　晶格

图８１　格子与晶格

由于晶格只是在不断地重复着某种顺序的排列，因此只需从中
抽出一个基本单元就可以了解整个晶格，这个基本单元就是晶胞。
晶胞由几个微粒构成，它包含了晶格的全部信息。晶胞在空间中不
断地重复，就是整个晶体。
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晶胞是一个很小的六面体。为了保证晶胞能在空间中可以重复
堆砌，该六面体有一定的对称规则。它有三个边长ａ、ｂ、ｃ，还有
∠ｂｃ、∠ｃａ、∠ａｂ所成的三个夹角α、β、γ，这六个数值称为晶胞
参数。按照各种晶体中晶胞参数的不同，把晶体分为七类，称为七
大晶系 （见图８２及表８１）。

图８２　七大晶系的晶胞

表８１　七大晶系

晶　　系 边　　长 夹　　角 晶体实例

立方 ａ＝ｂ＝ｃ α＝β＝γ＝９０° Ｃｕ、ＮａＣｌ
四方 ａ＝ｂ≠ｃ α＝β＝γ＝９０° Ｓｎ、ＳｎＯ２
正交 ａ≠ｂ≠ｃ α＝β＝γ＝９０° Ｉ２、ＨｇＣｌ２
三方 ａ＝ｂ＝ｃ α＝β＝γ≠９０° Ｂｉ、Ａｌ２Ｏ３
六方 ａ＝ｂ≠ｃ α＝β＝９０°，γ＝１２０° Ｍｇ、ＡｇＩ
单斜 ａ≠ｂ≠ｃ α＝γ＝９０°，β≠９０° Ｓ、ＫＣｌＯ３
三斜 ａ≠ｂ≠ｃ α≠β≠γ≠９０° ＣｕＳＯ４·５Ｈ２Ｏ

七大晶系中最简单的是立方晶系。立方晶系又分为简单立方晶
格、体心立方晶格和面心立方晶格 （见图８３）。简单立方晶格的
晶胞是一个立方体，８个结点分布在立方体８个顶点上；体心立方
晶格也是一个立方体，共有９个结点，其中８个分布在８个顶点
上，另１个在立方体的正中心 （体心）；面心立方晶格，共有１４个
结点，其中８个在顶点上，６个在六个面的中心。
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图８３　三种立方晶格

８１３　晶体的基本类型
按晶体中晶格结点上微粒的种类及微粒之间的作用力不同，可

把晶体分为四大类，即金属晶体、离子晶体、分子晶体和共价晶
体。此外也还有混合型晶体，即晶体中存在着两种以上作用力的晶
体，如链状晶体和层状晶体。

８２　离子键和离子晶体

８２１　离子键的形成
离子键理论是２０世纪初，由德国化学家柯塞尔 （ＷＫｏｓｓｅｌ）

根据稀有气体原子具有稳定结构的事实而提出来的。离子键一般存
在于金属元素与非金属元素所组成的化合物中。成键时，金属元素
原子的外层价电子脱离原来的原子轨道，进入非金属元素原子的最
外层轨道，从而使双方都达到比较稳定的结构。这样金属原子形成
正离子，非金属原子形成负离子，双方靠静电引力结合在一起，即
形成离子键。通过离子键结合的化合物称为离子化合物。离子化合
物中典型的例子是氯化钠。电负性小的 Ｎａ原子失去一个电子成
为Ｎａ＋：

Ｎａ
１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ１

－ｅ
→
－

Ｎａ＋
１ｓ２２ｓ２２ｐ６

电负性大的Ｃｌ原子得到一个电子成为Ｃｌ－：

Ｃｌ
１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ５

＋ｅ
→
－

Ｃｌ－
１ｓ２２ｓ２２ｐ６３ｓ２３ｐ６

Ｎａ＋与Ｃｌ－相互吸引而形成ＮａＣｌ离子键：
Ｎａ＋＋Ｃｌ →－ Ｎａ＋Ｃｌ－
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离子键的特点是没有方向性，没有饱和性。由于正、负离子中
的电子各自绕着自己的核运动，可以把它们看成是带正电荷或带负
电荷的 “小球”，因而两者的结合在方向上没有选择性。离子键的
无方向性也导致了它的无饱和性，因为正、负离子都可以看作是一
个带电荷的 “小球”，在各个方向上都可以吸引异号离子，只要空
间允许并保持总的电荷平衡，就可以吸引更多的异号离子。例如，
在氯化钠晶体中，每一个Ｎａ＋周围有６个Ｃｌ－，而不是１个Ｃｌ－；
每一个Ｃｌ－周围有６个Ｎａ＋，而不是１个Ｎａ＋ （见图８４）。

图８４　氯化钠的晶格

８２２　离子晶体
在离子晶体的晶格结点上，交替地排列着正离子和负离子。由

于离子键没有方向性和饱和性，在晶体内趋于采取紧密的堆积方
式。因为负离子一般比正离子大得多，故负离子的堆积是离子晶体
结构的主要框架，正离子可以看成是填充在负离子堆积形成的空隙
之中。例如，氯化铯晶胞中 （见８５），负离子Ｃｌ－按简单立方堆积
排列，正离子Ｃｓ＋则处在其立方体的体心，被立方体８个顶点上的
Ｃｌ－离子所包围，形成一个体心立方排布而成的简单立方晶格 （由
Ｃｓ＋简单立方晶格与Ｃｌ－简单立方晶格相互穿插而成）。由于顶点
上的离子属于８个晶胞所共有，也就是说顶点上的离子只有１／８属

于一个晶胞。所以在一个ＣｓＣｌ晶胞中只有１个Ｃｓ＋（１８×８＝１
）和

１个Ｃｌ－。在晶体内１个粒子与相邻最近的其他粒子的数目，称作
该粒子的配位数。对于氯化铯晶体来讲，Ｃｓ＋的配位数为８，Ｃｌ－
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的配位数也是８，称为８∶８配位。属于ＣｓＣｌ型的离子晶体还有
ＣｓＢｒ、ＣｓＩ等。由此可知，习惯上写的离子化合物的化学式为ＣｓＣｌ
等，实为最简单式，整个晶体可视为巨分子。

图８５　氯化铯的晶格和晶胞

氯化钠晶格为面心立方晶格 （见图８４）。由图可知，位于８个
顶点上的Ｃｌ－各分属于８个立方体。这就是说，位于一个晶胞顶点

上的８个Ｃｌ－只能相当于１个（８×１８＝１
）属于该晶胞，位于６个

面中心的６个Ｃｌ－各分属于２个立方体，属于一个晶胞面中心的

Ｃｌ－，只能是３个（６×１２＝３
）；位于１２条边上的１２个Ｎａ＋各分属

于４个立方体，属于一个晶胞的 Ｎａ＋，只能是３个（１２×１４＝３
）。

此外，在立方体的中心还有１个Ｎａ＋，为一个晶胞所独有。所以，
氯化钠的每一个晶胞含有４个Ｎａ＋和４个Ｃｌ－，Ｎａ＋和Ｃｌ－之比为

４∶４。但按配位数的定义，氯化钠晶体中，Ｎａ＋和Ｃｌ－的配位数都
是６。读者可根据图８４ （ｂ）自行分析。
离子晶体中最简单的晶型有ＣｓＣｌ型和 ＮａＣｌ型，此外还有晶

胞内的结点分布稍复杂、配位数为４的ＺｎＳ晶型。
离子晶体的特点是具有较高的配位数，硬度较大，熔点相当

高，热膨胀系数小。这些特性都与离子键的强度较大有关。而该强
度是用晶格能来衡量的。

晶格能?是指在标准状态下，破坏１ｍｏｌ离子化合物的晶体使

? 此处晶格能的定义，严格说来是晶格焓。
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其变为气态正离子和负离子时，所吸收的能量Ｕ。例如，ＮａＣｌ的
晶格能

ＮａＣｌ（ｓ） →
Ｕ
Ｎａ＋（ｇ）＋Ｃｌ－（ｇ）　　Ｕ＝ΔｒＨ

ｍ

晶格能愈大表示破坏离子晶体时所需的能量愈多，因而说明离子晶
体愈稳定。

８３　原子晶体和分子晶体

８３１　原子晶体
原子晶体又称共价晶体。在原子晶体的晶格的结点上粒子是中

性原子，原子间是以强大的共价键相结合。因此原子晶体具有很高
的熔点和硬度；在熔融时几乎不导电；在大多数溶剂中不溶解。常见
的原子晶体有金刚石Ｃ、碳化硅ＳｉＣ，碳化硼Ｂ４Ｃ和氮化铝ＡｌＮ等。
例如，在金刚石晶体中，每个碳原子形成４个ｓｐ３ 杂化轨道

［见图８６ （ａ）］，每个碳原子和周围的４个碳原子通过Ｃ—Ｃ共价
键结合，形成正四面体的网络结构。每一块晶体就是一个巨型分
子，并不存在小分子 ［见图８６ （ｂ）］。

图８６　（ａ）Ｃ的ｓｐ３ 杂化轨道的分布；（ｂ）金刚石的结构

８３２　分子晶体
分子晶体结点上的粒子是共价分子，分子之间通过分子间力

（有些极性分子间还存在氢键）相结合。由于分子间力比化学键小
得多，所以分子晶体的熔点、沸点低，在常温下通常处于液态或气
态。大多数非金属单质、简单的共价化合物，如固态的稀有气体、
Ｎ２、ＨＣｌ、ＮＨ３、ＣＯ２等都是分子晶体。如图８７所示为固体二氧
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化碳的结构。

图８７　固体二氧化碳的结构

８４　金属键和金属晶体

金属在物理性质上有许多共同之处。例如，不透光；致密的块
状金属有光泽，除铜和金之外均显银白色，粉末状的金属呈灰黑
色；金属具有延展性，可拉成丝、锻压成片；具有良好的导电性和
导热性，并随着温度升高金属导电性降低。不同金属之间还可以形
成合金?。
用Ｘ射线研究金属晶体表明，所有金属晶体的配位数是８或

１２。然而多数金属原子只有１～２个价电子。它们之间不可能通过
离子键或共价键结合，也不可能通过分子间力结合成金属晶体 （因
金属的熔点、沸点较高，能导电）。因此提出了金属键。从研究金
属的各种特性出发，已提出了多种理论，本书只介绍其中之一的改
性共价键理论。
改性共价键理论是在１９１６年由洛伦兹 （ＨＡＬｏｒｅｎｔｚ）提出

的自由电子概念基础上，自２０世纪５０年代以来，应用量子力学方
法进一步深入完善的结果。这一理论认为，在固态或液态金属中，

? 由一种金属与另一种 （或几种）金属或非金属经过 “熔合”，所得的具有金属
性的物质称作合金。
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金属原子可以松脱下价电子，自由地从一个原子流动到另一个原
子，这些电子就称为自由电子。自由电子在金属晶格中自由流动，
就把原子或离子 “胶合”在一起，形成了所谓金属键。这些自由电
子为金属晶格上许许多多原子所共有，与共价键的价键理论中共有
电子的概念相似，但在特性上截然不同。金属键无方向性和无饱和
性，所以特称为改性共价键理论。也有人将金属键比喻为 “金属正
离子浸沉在电子海洋中”（见图８８）。

图８８　金属晶体

金属晶体的晶格结点上的粒子是中性原子或金属正离子，结点
之间通过金属键结合起来。这种结合力一般也较大，所以金属的熔
点、沸点也较高。由于金属晶体内存在着自由流动的电子，在外电
场作用下，自由电子便朝电场的相反方向流动形成电子流，显示出
良好的导电性。金属受热后，晶格结点上的原子或离子振动加剧，
阻碍自由电子的运动，故金属的导电性随温度升高而减小。金属一
端受热后，通过高速自由运动的电子便可将热能迅速地 “输送”到
冷的一端，从而显示出良好的导热性。在外力作用下，由于自由电
子不属于某一特定原子所有，故晶格中粒子位置相对位移后不致破
坏金属键，从而显示出金属特有的延展性。离子晶体和原子晶体由
于没有自由电子，在外力作用下，表现出硬而脆，没有延展性。
在电子 “胶合”作用下，金属原子尽可能以最紧密的堆积形成晶体。

８５　晶体的缺陷和非整比化合物

以上讨论的晶体都是由离子或原子或分子有规则地按一定的晶
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格排列在晶格结点上，形成的一种理想完美的晶体。事实上，由于
晶格结点上粒子的热振动和不可能得到纯净的物质，这种理想的晶
体，不仅在自然界不存在，也不可能用人工的方法制得。这种理想
的晶体，除了可作为理想模型讨论之外，在实际应用上没有什么价
值。相反，在结构和组成中存在某些缺陷的晶体，才具有重要的理
论意义和实用价值。这是因为随着现代科学技术的发展，人们发现，
固相中的化学反应，固体的化学活性，以及晶体的光学、电学、磁
学、声学、力学和热学等方面的性质，都与晶体中出现缺陷有关。
８５１　晶体缺陷
人们对于晶体缺陷的早期认识，主要来源于对固体性质，如导

电、光导、光的吸收和发射的研究，以及固体反应动力学研究。晶
体中缺陷的含量一般约为基质材料的万分之几或更少一些。根据产
生缺陷的来源，可分为本征缺陷和杂质缺陷两大类。
８５１１　本征缺陷
本征缺陷是指那些不含外来杂质，但其结构并不完善的晶体。

这类晶体的不完善性表现为下述几种情况。

① 晶格结点缺少了某些原子 （或离子）而出现了空位。例如
ＮａＣｌ晶体的晶格结点上，Ｎａ＋和Ｃｌ－按化学计量比同时空位，即Ｎａ＋

和Ｃｌ－的空位数目相等 ［见图８９（ａ）］。这种缺陷称为空位缺陷。

图８９　空位缺陷和间充缺陷

② 在晶格结点的空隙中，间充有原子 （或离子）。例如，

ＡｇＣｌ晶体中有Ａｇ＋离开结点位置间充入晶格空隙内，而在结点上
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出现了Ａｇ＋空位 ［见图８９ （ｂ）］。这种缺陷称为间充缺陷。

③ 在晶格结点上Ａ类原子占据了Ｂ类原子所应占据的位置，
这种情况称作错位缺陷。

④ 晶体的组成偏离了定组成定律的非整比性的缺陷。这种缺
陷称为非整比缺陷。例如组成为Ｚｎ１＋ｘＯ的ＺｎＯ晶体。过量的Ｚｎ
原子可进入ＺｎＯ晶格的空隙，同时把它的两个电子松弛地束缚在
其周围 ［见图８１０ （ａ）］。这种晶体缺陷含有自由电子，因而可导
电。又如，组成为ＦｅⅡ０８５ＦｅⅢ０１０Ｏ的ＦｅＯ晶体，假如在它的晶格结点
上少了一个Ｆｅ２＋，同时带走了两个正电荷，从而形成一个空位，为了
保持电中性，邻近的Ｆｅ２＋必须额外增加两个正电荷［见图８１０（ｂ）］。
这种缺陷常见于有变价的金属元素。这种由于金属元素短缺所造成
的晶体缺陷，其导电性是由价电子从低价金属离子向高价金属离子
跳跃而实现的。由于缺陷相对较少，导电微弱，属于半导体。

图８１０　非整比缺陷

８５１２　杂质缺陷
杂质缺陷是由杂质原子 （或离子）掺入基质晶体中所造成的缺

陷。杂质原子 （或离子）可以取代基质晶格结点上原有的原子 （或离
子），也可以间充入晶格的空隙。例如，Ａｌ２Ｏ３晶体本是无色透明的，
但如果掺入１％Ｃｒ３＋则呈现深红色 （红宝石）。只有半径较小的原子
（如Ｈ原子）或离子 （如Ｌｉ＋和Ｃｕ＋）才能成为间充式杂质缺陷。
一种新型的固体电解质材料就是根据缺陷导电的机理，通过向

基质材料中掺入一些杂质造成大量的缺陷，使其导电性可与水溶液
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中离子导电或熔融电解质导电相媲美。这种固体电解质可用来代替
电化学中应用的电解质溶液或熔融电解质，以克服使用液体造成的
某些麻烦。
８５２　非整比化合物

１７９９年谱鲁斯特 （ＪＬＰｒｏｕｓｔ）创立了定组成定律：化合物
具有固定不变的组成。１８０４年道尔顿 （ＪＤａｌｔｏｎ）总结了各种化学
反应间的定量关系，建立了原子的概念以后，提出化合物中各组分
元素的原子互为整比的关系。这在化学发展史上是一个重要的里程
碑。与此同时，贝托莱 （ＣＬＢｅｒｔｈｏｌｌｅｔ）根据实验指出，在晶体
化合物中，并不一定总是遵守定组成定律，认为其组成可以在一定
范围内变动。这一相对立的观点，当时未引起人们的注意。经过一
百多年后，１９１２年人们在研究合金时，发现合金中存在两类化合
物。即一类具有特定组成的道尔顿体，另一类具有可变组成的贝托
莱体。１９３０年人们在研究二元化合物中，发现许多离子化合物或
分子化合物中，广泛地存在着组成在一定范围内可变的情况，这才
日益被人们所重视。例如，方铁矿，在 ９００℃ 时，其组成为
ＦｅＯ１＋ｘ，其中ｘ为００９～０１９。这类化合物相对于具有整比关系
的化合物来说，偏离了原子互为整比的关系，所以称为非整比化合
物或非化学计量化合物。非整比意味着在化合物中金属或非金属过
量。从近代晶体结构的研究表明，非整比化合物的存在比整比化合
物更为普遍。晶体缺陷是造成化合物组成非整比性的重要原因。现
代许多新材料如半导体、超导体中，非整比化合物具有特别的重要
性。如ＹＢａ２Ｃｕ３Ｏ７－ｘ （０≤ｘ≤０５）为高温超导材料。

８６　液晶

晶体物质受热熔融或被溶剂溶解后，会变成具有流动性的液
体，同时表现为各向同性。因为在液体状态下，分子的位置和取向
都是无序的 ［见图８１１ （ｃ）］。但是，有些结构为棒状、盘状或板
状分子，在变成液体后，虽然分子的位置无序，但分子的取向却保
持着长程有序 ［见图８１１ （ｂ）］，从而在物理性质上呈现各向异
性，形成一种兼有部分晶体和液体性质的过渡状态，这种过渡状态
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称为液晶态，具有这种状态的物质称为液晶。如图８１１所示为晶
态、液晶和液体分子排列状态的对比。

图８１１　晶态、液晶和液体的分子排列状态示意

形成液晶的有机分子通常是具有刚性结构的分子，相对分子质
量一般在２００～５００，长度达几个纳米，长宽比约在４～８之间。构
成液晶态的结构单元可以分为四类：棒状分子；盘状分子；由棒状
或盘状分子连接而成的 （柔性）长链聚合物；由双亲分子自组装而
成的膜。如图８１２所示为几种典型的刚性结构分子。
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图８１２　几种典型的刚性结构分子
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液晶的分子排列并不稳定，易受电、磁场和温度的影响，从而
导致宏观物理性质发生改变。例如，从各向异性变为各向同性，结
果就出现了类似不透明与透明或颜色等的变化。
把一层液晶封装在两层透明的导电玻璃之间，施加电压，液晶

便在有电场或无电场之间表现出不同的光学性质。在一定形状的电
极下可以显示汉字或符号。

习　　　题

８１　试举三例现象说明石蜡是非晶体。
８２　晶格与晶胞有何不同，它们之间有何联系？
８３　ＮａＣｌ晶体的晶胞Ｎａ＋与Ｃｌ－的比为４∶４，而我们又说它们的配位
数是６，这是否有矛盾？
８４　金属键与离子键和共价键比较，在哪些方面有异同点？
８５　为什么说晶体的缺陷是普遍的现象？
８６　具有缺陷的ＮａＣｌ晶体能否导电？
８７　比较下列各组物质，哪个熔点高？
（１）ＳｉＣ与Ｉ２；（２）干冰 （ＣＯ２）与冰 （Ｈ２Ｏ）；（３）ＫＩ与ＣｕＣｌ



９　氧化还原反应　电化学基础
根据反应前后元素氧化态是否发生变化，可把无机反应分成氧

化还原反应和非氧化还原反应两大类。氧化还原反应的特征是反应
前后某些元素的氧化态有变化。这种变化的实质就是反应物之间电
子转移的结果，所谓电子转移既指电子得失，也指电子偏移。
例如：

２Ｎａ＋Ｃｌ ２ ２ＮａＣｌ

Ｈ２＋Ｃｌ ２ ２ＨＣｌ

都属于氧化还原反应。常见的中和反应、沉淀反应，因反应物之间
不发生电子转移，反应前后元素氧化态不发生变化，故属于非氧化
还原反应。
氧化还原反应是一类重要的反应。化工、冶金生产中经常涉及

这类反应。电镀、电解、化学电源以及金属的腐蚀与防腐都是以氧
化还原反应为基础的化工行业，其中电镀、电解及化学电源等称为
电化学工业。
由此可见，氧化还原反应涉及的范围非常广泛。不仅如此，有

关氧化还原反应的理论，也是无机化学的基本理论之一。

９１　氧化还原反应

９１１　氧化和还原　氧化剂和还原剂
氧化还原反应既然是电子转移的反应，那么在反应过程中必然

有电子的 “得”与 “失”。我们把得电子从而使元素氧化态降低的
过程称为还原；把失电子从而使元素氧化态升高的过程称为氧化。
而把反应中得到电子的物质称为氧化剂；把失去电子的物质称为还
原剂。例如：
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Ｚｎ
（还原剂



）

　　２ｅ
↓



－

　＋　Ｃｕ２＋
（氧化剂


）

Ｚｎ２＋＋Ｃｕ

在该反应式中，金属Ｚｎ失去２个电子，Ｚｎ元素的氧化态从０升为
＋２，故称为 （金属）Ｚｎ的氧化 （反应），而金属Ｚｎ由于失去电
子，故称金属Ｚｎ为还原剂；Ｃｕ２＋得到２个电子，Ｃｕ元素的氧化
态从＋２降为０，故称为Ｃｕ２＋的还原 （反应），而Ｃｕ２＋由于得到电
子，故称Ｃｕ２＋为氧化剂。由此可见，在氧化还原反应中，还原剂
被氧化，而氧化剂则被还原。又例如：

↓
　　　　　
　１０ｅ


－

２ＫＭｎＯ４
＋７

＋５Ｋ２ＳＯ３
＋４

＋３Ｈ２ＳＯ ４ ２Ｍｎ
＋２
ＳＯ４＋６Ｋ２ＳＯ４

＋６
＋３Ｈ２Ｏ

（氧化剂）（还原剂）　 （介质）

在该反应式中，２个ＫＭｎＯ４得到１０个电子，Ｍｎ元素的氧化态从＋７
变为＋２，故称ＫＭｎＯ４为氧化剂，反应中 （被）还原为 Ｍｎ２＋；５个
Ｋ２ＳＯ３，失去１０个电子，Ｓ元素的氧化态从＋４升为＋６，故称
Ｋ２ＳＯ３为还原剂，反应中 （被）氧化为 Ｋ２ＳＯ４。在该反应中由于
Ｈ２ＳＯ４分子中各元素的氧化态未发生变化，称它为介质。
一般来说，作为氧化剂的物质应含有高氧化态的元素；反之，

作为还原剂的物质应含有低氧化态的元素。如ＫＭｎＯ４ 常作为氧化
剂，其中 Ｍｎ的氧化态为＋７，处于 Ｍｎ元素的最高氧化态。Ｈ２Ｓ常
作为还原剂，其中Ｓ的氧化态为－２，处于Ｓ元素的最低氧化态，视
反应条件，可被氧化为Ｓ单质、ＳＯ２、ＳＯ２－４ 。含有处于中间氧化态
的元素的物质，视反应条件不同，可能作氧化剂也可能作还原剂，
例如Ｈ２Ｏ２中，Ｏ元素的氧化态为－１，是 Ｏ元素的中间氧化态。

Ｈ２Ｏ２与Ｆｅ２＋反应，作氧化剂，得到电子，Ｏ的氧化态从－１降为
－２，即被还原为Ｈ２Ｏ。Ｈ２Ｏ２ 与ＫＭｎＯ４ 反应，作还原剂，失去电
子，Ｏ的氧化态从－１升为０，即被氧化为Ｏ２。
应该指出的是，一种氧化剂的氧化性或还原剂的还原性强弱，

与物质的本性有关，元素的氧化态只是必要的条件，但不是决定因
素，如 Ｈ３ＰＯ４中Ｐ的氧化态为＋５，为该元素的最高氧化态，但

Ｈ３ＰＯ４不具有氧化性。Ｆ－是处于Ｆ的最低氧化态，但它并不是还
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原剂。通常说某物质是氧化剂，是指它具有较显著的氧化性；而还
原剂则是指它具有较显著的还原性。
９１２　氧化还原反应方程式的配平
氧化还原反应方程式一般比较复杂，用直观法往往不易配平，

需按一定方法配平。最常用的方法有氧化态法和离子电子法。这里
着重介绍氧化态法。
氧化态法配平氧化还原反应方程式的原则是：氧化剂中元素氧

化态降低的总值等于还原剂中元素氧化态升高的总值。下面以Ｃｕ
与稀 ＨＮＯ３反应为例说明配平的步骤。

① 写出反应物和生成物的化学式。
Ｃｕ＋ＨＮＯ →３ Ｃｕ（ＮＯ３）２＋ＮＯ＋Ｈ２Ｏ

② 标出氧化态有变化的元素的氧化态，并求出反应前后氧化
剂中元素氧化态降低值和还原剂中元素氧化态升高值。

　　　　　　　　
Ｃｕ的氧化态升高


↓


２

Ｃｕ
０
＋ＨＮ

＋５
Ｏ →３ Ｃｕ（Ｎ

＋２
Ｏ３）２＋Ｎ

＋２
Ｏ＋Ｈ２Ｏ

　　　　　　　　　　　
　 Ｎ的氧化态降低
↑

３

③ 调整系数，使氧化态升高和降低的数值相等。
根据氧化态升高和降低的数值必须相等的原则，在有关化学式

的前面各乘以相应的系数。

　　　　　　　　 Ｃｕ的氧化态升高２×
↓

３

Ｃｕ
０
＋ＨＮＯ →３ Ｃｕ（Ｎ

＋２
Ｏ３）２＋Ｎ

＋２
Ｏ＋Ｈ２Ｏ

　　　　　　　　　　　
Ｎ的氧化态降低３×
↑

２

即 ３Ｃｕ＋２ＨＮＯ →３ ３Ｃｕ（ＮＯ３）２＋２ＮＯ＋Ｈ２Ｏ

④ 配平反应前后氧化态未发生变化的原子数。一般用观察法。
生成物中除２个ＮＯ分子外，尚有６个ＮＯ－３ ，需在左边再加

上６个 ＨＮＯ３分子。这样方程左边有８个 Ｈ 原子，右边可生成４
个 Ｈ２Ｏ分子，得到方程式：

３Ｃｕ＋８ＨＮＯ ３ ３Ｃｕ（ＮＯ３）２＋２ＮＯ＋４Ｈ２Ｏ
再核对方程式两边的氧原子数都是２４，该方程式已配平。
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下面举例介绍在酸碱性不同的介质中，几种典型的氧化还原反
应式的配平。

【例９１】配平高锰酸钾与亚硫酸钾在酸性溶液中的反应方
程式。
解　（１）写出反应物和主要产物的化学式：

ＫＭｎＯ４＋Ｋ２ＳＯ３＋Ｈ２ＳＯ４（稀 →） ＭｎＳＯ４＋Ｋ２ＳＯ４
（２）使反应前后元素氧化态的升降值相等：

　 　 　　　 　　　　Ｍｎ氧化态降低５×↓
２

ＫＭｎＯ４
＋７

＋Ｋ２ＳＯ３
＋４

＋Ｈ２ＳＯ４（稀 →） Ｍｎ
＋２
ＳＯ４＋Ｋ２ＳＯ４

＋６

　　　　　　　　　　　
　　 　Ｓ氧化态升高２×
↑

５

２ＫＭｎＯ４＋５Ｋ２ＳＯ →４ ２ＭｎＳＯ４＋５Ｋ２ＳＯ４
（３）其他原子数配平。对于含氧酸盐作氧化剂的配平，一般先

观察 Ｏ－２ 的 数 目。２ＫＭｎＯ４ 变为 ２Ｍｎ２＋ 多出 ８ 个 Ｏ－２，而

５Ｋ２ＳＯ３变为５Ｋ２ＳＯ４则少了５个 Ｏ－２，因此左边剩余３个 Ｏ－２，
需６个 Ｈ＋与之结合，生成３Ｈ２Ｏ。这６个 Ｈ＋由介质 Ｈ２ＳＯ４ 供
给，故左边为３Ｈ２ＳＯ４。即

２ＫＭｎＯ４＋５Ｋ２ＳＯ３＋３Ｈ２ＳＯ ４ ２ＭｎＳＯ４＋６Ｋ２ＳＯ４＋３Ｈ２Ｏ
最后检查两边各原子的数目是否相等。
【例９２】配平高锰酸钾与亚硫酸钾在碱性溶液中生成锰酸钾

和硫酸钾的反应方程式。
解　

　　　　　 　　　　 Ｍｎ氧化态降低１×↓


２

ＫＭｎＯ４
＋７

＋Ｋ２ＳＯ３ →
＋４

Ｋ２Ｍｎ
＋６
Ｏ４＋Ｋ２ＳＯ４

＋６

　 　 　　　　　　　　　　　
　Ｓ氧化态升高２×
↑

１

２ＫＭｎＯ４＋Ｋ２ＳＯ →３ ２Ｋ２ＭｎＯ４＋Ｋ２ＳＯ４
由此可见，２ＫＭｎＯ４变为２Ｋ２ＭｎＯ４，Ｏ－２没有变化，而Ｋ２ＳＯ３

变为Ｋ２ＳＯ４ 却多了１个 Ｏ－２。该反应因在碱性介质中进行，

２ＯＨ－可提供１个 Ｏ－２，并生成１个 Ｈ２Ｏ （２ＯＨ →－ Ｏ－２＋
Ｈ２Ｏ）。因此左边应加２ＫＯＨ，则得

２ＫＭｎＯ４＋Ｋ２ＳＯ３ ＋２ＫＯＨ ２Ｋ２ＭｎＯ４＋Ｋ２ＳＯ４＋Ｈ２Ｏ
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最后检查两边各原子数目是否相等。
【例９３】配平高锰酸钾与亚硫酸钾在中性溶液中生成二氧化

锰和硫酸钾的反应方程式。
解　

　　　　　　　　　　 Ｍｎ氧化态降低３×↓
２

ＫＭｎＯ４
＋７

＋Ｋ２ＳＯ３ →
＋４

Ｍｎ
＋４
Ｏ２＋Ｋ２ＳＯ４

＋６

　 　　　　　　　　　　　　　
Ｓ氧化态升高２×
↑



３

２ＫＭｎＯ４＋３Ｋ２ＳＯ →３ ２ＭｎＯ２＋３Ｋ２ＳＯ４
由此可见，２ＫＭｎＯ４ 变为２ＭｎＯ２ 尚余４个Ｏ－２，而３Ｋ２ＳＯ３

变为３Ｋ２ＳＯ４只需３个Ｏ－２，故左边剩余１个Ｏ－２。多出的Ｏ－２可
在左边加１个 Ｈ２Ｏ生成２个 ＯＨ－（Ｏ－２＋Ｈ２ →Ｏ ２ＯＨ－）。因
此得

２ＫＭｎＯ４＋３Ｋ２ＳＯ３＋Ｈ２ Ｏ ２ＭｎＯ２＋３Ｋ２ＳＯ４＋２ＫＯＨ
最后再检查两边各原子数目是否相等。
必须强调指出，在配平方程式时，如果是分子方程式，则不能

出现离子；如是离子方程式，则两边电荷总数也应相等。另外，在
酸性介质中进行的反应，产物不能出现碱；在碱性介质中进行的反
应，产物不能出现酸；在中性介质中，反应物应是 Ｈ２Ｏ，而产物
可出现碱或酸。对于含氧酸盐参加的氧化还原反应，在配平两边元
素氧化态有变化的原子之后，如果出现左边剩余 Ｏ－２，则应加酸
（酸性介质）或 Ｈ２Ｏ （中性介质）：

Ｏ－２＋２Ｈ →＋ Ｈ２Ｏ　　（酸性介质）

Ｏ－２＋Ｈ２ →Ｏ ２ＯＨ－　　（中性介质）

如果左边缺少Ｏ－２，则应加碱 （碱性介质）或 Ｈ２Ｏ （中性介质）：
２ＯＨ →－ Ｏ－２＋Ｈ２Ｏ　　 （碱性介质）

Ｈ２ →Ｏ Ｏ－２＋２Ｈ＋　　 （中性介质）

有关离子电子法配平法，见９４３。

９２　原电池

９２１　原电池的概念
将锌片放入ＣｕＳＯ４溶液中，立即会发生如下反应。
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Ｚｎ＋Ｃｕ ２＋ Ｃｕ＋Ｚｎ２＋

在反应中，Ｚｎ失去电子为还原剂，而Ｃｕ２＋得到电子为氧化剂。氧
化剂和还原剂之间发生了电子转移：

　　　　　　　　 　　　 　２ｅ↓


－

Ｚｎ
　０
＋ Ｃｕ
　


２＋

Ｚｎ
２＋
＋Ｃｕ

０

一般情况下，氧化剂和还原剂由于热运动相遇而发生有效碰撞

图９１　铜锌原电池

和电子转移，即Ｚｎ把电子直接传
递给了Ｃｕ２＋。由于分子的热运动
没有一定的方向，因此，不会形
成电子的定向运动———电流，化
学能通常只以热能的形式表现出

来，因此反应过程中溶液的温度
会有所升高。
然而上述反应可以在一定的装

置中进行。如图９１所示，当在一
个烧杯中装有ＺｎＳＯ４溶液，并插入
锌片，另一个烧杯中装有ＣｕＳＯ４溶

液，插入铜片。两个烧杯之间以盐桥 （一般以 ＫＣｌ溶液和琼脂做
成胶冻，倒置时溶液不致流出，但离子仍可自由移动）联通。将铜
片和锌片以导线相连，中间串联一个检流计。
当电路接通时，检流计指针即发生偏转，证明有电流产生。
这种借助氧化还原反应产生电流，使化学能转变为电能的装

置，称为原电池。
原电池由两个半电池组成，如上例铜锌原电池中，ＣｕＳＯ４ 和

Ｃｕ片组成铜半电池，ＺｎＳＯ４ 和Ｚｎ片组成锌半电池。在锌半电池
中，Ｚｎ片释放电子变为Ｚｎ２＋进入ＺｎＳＯ４溶液中。

幑幐Ｚｎ Ｚｎ２＋＋２ｅ－　氧化反应 （９１）
组成原电池的负极。所释放的电子通过导线流入铜半电池的 Ｃｕ
片，ＣｕＳＯ４溶液中的Ｃｕ２＋从Ｃｕ片上获得电子变成Ｃｕ原子沉积在
Ｃｕ片上，组成原电池的正极。

Ｃｕ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ　还原反应 （９２）
随着反应的进行，盐桥中的负离子就会向ＺｎＳＯ４溶液移动，中和由
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于Ｚｎ２＋进入溶液而过剩的正电荷以保持溶液的电中性；正离子便向
ＣｕＳＯ４溶液移动，中和由于Ｃｕ２＋沉积在Ｃｕ片而过剩的负电荷。这
样原电池的反应就会不断发生，电子不断地从负极流向正极，这就
是原电池产生电流的机理。由此可见，原电池的负极进行氧化反应，
正极进行还原反应。式 （９１）和式 （９２）相加，就是铜锌原电池的
电池反应式：

Ｚｎ＋Ｃｕ 幑幐２＋ Ｚｎ２＋＋Ｃｕ

９２２　原电池的表示方法
原电池中的半电池都包含有同一元素而氧化态不同的两种物质，

如锌半电池中Ｚｎ２＋和Ｚｎ，铜半电池中Ｃｕ２＋和Ｃｕ，其中氧化态高的
称为氧化型 （如Ｚｎ２＋、Ｃｕ２＋），氧化态低的称为还原型 （如Ｚｎ、
Ｃｕ）。半电池中氧化型和还原型组成了电极反应的电对，用符号氧化
型／还原型表示。例如，锌半电池、铜半电池的电对表示为Ｚｎ２＋／
Ｚｎ，Ｃｕ２＋／Ｃｕ。氧化型和还原型在一定条件可以相互转化。

氧化型＋ｎｅ 幑幐－ 还原型

式中，ｎ表示电子的计量系数。
半电池中产生电极反应的物质，如果本身不能作为导电电极则

要另外插入惰性电极 （如铂电极），例如Ｆｅ３＋／Ｆｅ２＋组成的电对，
可用铂作为导电电极。
为了简便和统一，原电池的装置可以用符号表示，如铜锌原电

池可表示为：
（－）Ｚｎ｜ＺｎＳＯ４（ｃ１）‖ＣｕＳＯ４（ｃ２）｜Ｃｕ（＋）

其中 “｜”表示半电池中两相之间的界面，“‖”表示盐桥。习惯
上把负极写在左边，正极写在右边。必要时需注明浓度或活度，对
于有气体参与的反应，还需注明气体的分压。若溶液中含有两种离
子参与电极反应，可用逗号把它们分开。若用惰性电极也须注明。
一般情况下，可省去 （＋）、 （－）符号。例如由 Ｈ＋／Ｈ２ 电对和

Ｆｅ３＋／Ｆｅ２＋电对组成的原电池：
Ｐｔ｜Ｈ２（ｐ）｜Ｈ＋（ｃ１）‖Ｆｅ３＋（ｃ２），Ｆｅ２＋（ｃ３）｜Ｐｔ

负极反应 Ｈ 幑幐２ ２Ｈ＋＋２ｅ－

正极反应 Ｆｅ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｆｅ２＋

原电池反应 Ｈ２＋２Ｆｅ 幑幐３＋ ２Ｈ＋＋２Ｆｅ２＋
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在原电池中，还原剂失去的电子只能通过外电路从负极到达正
极，构成了电子的定向运动，从检流计上能测出电流。这样就证明
了氧化还原反应确是发生了电子转移。这种电子转移揭示了化学现
象和电现象的基本关系，使我们有可能用电学的方法来探讨化学反
应规律，从而形成了化学的一个重要分支———电化学。
９２３　原电池的电动势
在铜锌原电池中，两极一旦经导线接通，电流便从正极 （铜

极）流向负极 （锌极）。这说明两电极之间存在电势差，而且正极
的电势一定比负极高。电池电动势是在外电路电流趋于零的情况
下，由正极的电极电势减去负极的电极电势求得，即?

Ｅ＝Ｅ正－Ｅ负 （９３）
式中，Ｅ为原电池的电动势；Ｅ正，Ｅ负为相对于同一基准的电

极电势。
电池电动势可以通过精密电位计测得。

９３　电极电势

前面介绍了原电池的概念，知道了电池电动势为两电极的电极

图９２　双电层

电势差。进一步的问题是，电极
电势是如何产生的？为什么不同

的电极有不同的电极电势？下面

先来看看金属电极电势的产生。
９３１　金属电极电势的产生
物理学指出，任何两种不相

同的物体相互接触时，在界面上
都要产生电势差。
将金属 Ｍ 浸入它的盐溶液

中，即构成所谓的金属电极，如图９２所示。在金属电极中存在两
种反应倾向：一方面，由于受极性溶剂分子吸引以及本身的热运
动，金属 Ｍ表面的一些原子有一种把电子留在金属上而自身以溶

? 历史上原因，规定电流方向由正到负，实际电子流动方向为负极到正极。
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剂化离子进入溶液的倾向：
→Ｍ Ｍｎ＋（ａｑ）＋ｎｅ－

显然，温度越高，金属越活泼，溶液越稀，这种倾向越大。另
一方面，溶液中的 Ｍｎ＋（ａｑ）又有从金属 Ｍ 表面获得电子而沉积在
金属表面上的倾向：

Ｍｎ＋（ａｑ）＋ｎｅ →－ Ｍ
金属越不活泼，溶液越浓，这种倾向越大。当这两种倾向的速率相
等时，即建立了动态平衡：

幑幐Ｍ Ｍｎ＋（ａｑ）＋ｎｅ－

若 Ｍ失去电子的倾向大于 Ｍｎ＋（ａｑ）获得电子的倾向，达到
平衡时将形成金属板上带负电，靠近金属板附近的溶液带正电的双
电层，金属和溶液间产生了电势差。如图９２ （ａ）所示。相反，若
Ｍｎ＋（ａｑ）获得电子的能力大于 Ｍ失去电子的能力，则形成金属板
上带正电而金属板附近溶液带负电的双电层，同样也产生电势差。
如图９２ （ｂ）所示。这种由金属电极所产生的电势差，称为金属
的电极电势。金属的活泼性及金属离子在溶液中的浓度不同，则金
属的电极电势不同。

图９３　标准氢电极

９３２　电极电势的确定
电极电势可以用来衡量氧化剂和还原

剂的相对强弱，判断氧化还原反应自发进
行的方向、程度。因此，它是一个非常重
要的物理量。但是，迄今为止，人们尚无
法测定或理论上计算出单个电极的电极

电势的绝对值，而只能测得由两个电极
组成的电池的电动势。如果规定某一种
电极作为标准，其他电极都同它做比
较，就可测得电极电势的相对大小。这
就像我们说山高海拔多少米，是规定海
平面作为零一样。为此，１９５３年，国
际纯粹与应用化学联合会建议采用标准

氢电极作为标准电极。
标准氢电极的形式较多，如图９３所示即为其中的一种。它是
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将复有一层海绵状铂黑的铂片，浸入ｃ（Ｈ３Ｏ＋）＝１０ｍｏｌ·Ｌ－１的
酸溶液中，在２９８１５Ｋ时，通入 Ｈ２，并保持ｐ（Ｈ２）为１０１３２５Ｐａ，
使铂黑电极上吸附氢气达到饱和。此时，反应

Ｈ２＋２Ｈ２ 幑幐Ｏ ２Ｈ３Ｏ＋＋２ｅ－

处于平衡状态。若以Ｅ表示标准电极电势，规定：
Ｅ（Ｈ３Ｏ＋／Ｈ２）＝０

将标准氢电极与其他各种标准状态 （２９８１５Ｋ，各物质的浓度
为１０ｍｏｌ·Ｌ－１）下的电极组成原电池，规定标准氢电极在左边，
欲测电极在右边。

（－）标准氢电极‖欲测给定电极 （＋）
Ｅ＝Ｅ

右－Ｅ
左＝Ｅ

右

因此，在标准状态下测得的上述电池的标准电动势就是给定电
极的标准电极电势Ｅ。由于此给定电极发生还原反应，所以又称为
该电极的还原电势。若给定电极实际发生氧化反应，则Ｅ为负值，
说明该电极发生还原反应的趋势小于标准氢电极。
例如，铜半电池与标准氢电极组成原电池：

Ｐｔ，Ｈ２｜Ｈ＋‖Ｃｕ２＋｜Ｃｕ

实际测得该电池的标准电动势Ｅ为０３４５Ｖ，故Ｅ（Ｃｕ２＋／Ｃｕ）为
０３４５Ｖ。
当标准锌电极与标准氢电极组成电池时，实测标准电动势为

０７６２Ｖ，但实际上标准氢电极为正极，标准锌电极为负极，故Ｅ

（Ｚｎ２＋／Ｚｎ）为－０７６２Ｖ。
如果组成电极反应的物质都溶于水，则由惰性电极 （如铂片）

插入含有该物质 （同种元素不同氧化态的离子）溶液构成电极。这
种电极称为氧化还原电极。例如：

Ｆｅ３＋（ａｑ），Ｆｅ２＋（ａｑ）｜Ｐｔ
电极反应为：

Ｆｅ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｆｅ２＋

在实际测定电极电势的工作中，由于氢电极是气体电极，使用
起来很不方便，常采用甘汞电极作为参比电极。这种电极不但使用
方便而且工作稳定。
将所测得的各种电极的标准电极电势连同电极反应，按代数值
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从小到大的顺序排列成表，即组成了标准电极电势表。表９１列出
了部分电对在酸性溶液中的标准电极电势 （Ｅ

Ａ），表９２列出了部
分电对在碱性溶液中的标准电极电势 （Ｅ

Ｂ）（详见附录）。

表９１　部分物质在酸性溶液中的标准电极电势 （２９８１５Ｋ，ｐＨ＝０）

　　　　　氧化型＋ｎｅ 幑幐－ 还原型　　　　　　　 　ＥＡ／Ｖ

↓
























氧
化
型
的
氧
化
能
力
增
强

Ｌｉ＋＋ｅ 幑幐－ Ｌｉ －３０４５
Ｎａ＋＋ｅ 幑幐－ Ｎａ －２７１４
Ｍｇ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｍｇ －２３７
Ｚｎ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｚｎ －０７６２
Ｆｅ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｆｅ －０４４
Ｓｎ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｓｎ －０１８６
Ｐｂ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｐｂ －０１２６
２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２ ０００
Ｃｕ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ ０３３７
Ｉ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｉ－ ０５３５
Ａｇ＋＋ｅ 幑幐－ Ａｇ ０７９９
Ｂｒ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｂｒ－ １０６５
Ｃｌ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｃｌ－ １３６
ＭｎＯ－４ ＋８Ｈ＋＋５ｅ 幑幐－ Ｍｎ２＋＋４Ｈ２Ｏ １５１
Ｆ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｆ－

↑





















２８７

还
原
型
的
还
原
能
力
增
强

表９２　部分物质在碱性溶液中的标准电极电势 （２９８１５Ｋ，ｐＨ＝１４）

氧化型＋ｎｅ 幑幐－ 还原型 ＥＢ／Ｖ

Ｃａ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｃａ＋２ＯＨ－ －３０２
Ｍｇ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｍｇ＋２ＯＨ－ －２６８
Ｈ２ＡｌＯ－３ ＋Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ Ａｌ＋４ＯＨ－ －２３５
ＳｉＯ２－３ ＋２Ｈ２Ｏ＋４ｅ 幑幐－ Ｓｉ＋６ＯＨ－ －１７３
ＺｎＯ２－２ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｚｎ＋４ＯＨ－ －１２１６
ＣｒＯ－２ ＋２Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ Ｃｒ＋４ＯＨ－ －１２
Ｓｎ（ＯＨ）２－６ ＋２ｅ 幑幐－ ＨＳｎＯ－２ ＋３ＯＨ－＋Ｈ２Ｏ －０９６
ＳＯ２－４ ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＳＯ２－３ ＋２ＯＨ－ －０９０
２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２＋２ＯＨ－ －０８２８
ＨＳｎＯ－２ ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｓｎ＋３ＯＨ－ －０７９
ＡｓＯ３－４ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＡｓＯ－２ ＋４ＯＨ－ －０７１
ＡｓＯ－２ ＋２Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ Ａｓ＋４ＯＨ－ －０６８
ＳＯ２－３ ＋３Ｈ２Ｏ＋６ｅ 幑幐－ Ｓ２－＋６ＯＨ－ －０６１
Ｃｕ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋２ＯＨ－ －０２２４
ＭｎＯ２－４ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＭｎＯ２＋４ＯＨ－ ０５８
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　　标准电极电势代数值的大小反映物质的氧化还原能力的强弱。
电极电势的代数值越大，表示其氧化型物质得电子的趋势越大，即
其氧化性强。与之相对应的还原型物质的还原性越弱。与此相反，
电极电势代数值越小，表示其氧化型物质得电子的趋势越小，氧化
性越弱。而与之相对应的还原型物质的还原性越强。
本书所采用的电极电势为还原电势。因此，电极反应表示为还

原反应，如Ｚｎ２＋＋２ｅ － Ｚｎ。还原电势表示电对中氧化型物质
得到电子被还原的趋势。有些书采用氧化电势，两者数值相等、符
号相反。
应该指出的是，Ｅ是在标准态下电极处于平衡状态时表现出

来的特征值，它是具有强度性质的量，与电极反应式写法无关。如
１
２Ｃｌ２＋ｅ 幑幐－ Ｃｌ－　　　Ｅ

Ａ＝１３６Ｖ

Ｃｌ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｃｌ－　　　Ｅ
Ａ＝１３６Ｖ

９３３　能斯特方程式
标准电极电势是在标准状态下测定的。实际中的化学反应往往

在非标准状态下进行，而且，随着反应的进行，电对离子的浓度也
会发生变化，电极电势便随之发生变化。电极电势与温度和浓度的
关系可用能斯特 （ＷＮｅｒｎｓｔ）? 方程式来表示。若氧化还原电对
的电极反应简写为：

ａ氧化型＋ｎｅ 幑幐－ ｂ还原型

则能斯特方程式为：

Ｅ＝Ｅ－ＲＴｎＦｌｎ
［还原型］ｂ
［氧化型］ａ （９４）

式中，Ｅ为电对在任一温度、浓度时的电极电势；Ｅ为电对

的标准电极电势；ｎ为电极反应中电子的计量系数；Ｒ为气体常数

? 能斯特 （ＨＷＮｅｒｎｓｔ），德国物理化学家，１８６４年６月生于德国，１８８７年在
柯尔劳什 （ＦＫｏｈｌｒｏｕｓｃｈ）的指导下，取得哲学博士学位，后成为哥丁根大学和柏林大
学的教授，能斯特具有非凡的能力，２４岁时开始发表有关电化学方面的论文，２５岁时
发表了成名作，著名的计算电极电位方程式 （１８８９年）和建立了金属双电层理论。由
于阐述了热力学第三定律和在电化学方面取得的巨大成就，１９２０年 （５６岁）获得了诺
贝尔化学奖。
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（８３１４Ｊ·ｍｏｌ－１·Ｋ－１）；Ｆ为法拉第常数 （９６４８６Ｃ·ｍｏｌ－１）；Ｔ
为热力学温度。

［还原型］、［氧化型］分别表示电极反应式还原态一侧和氧化
态一侧各物质相对浓度幂的乘积，若是气体则用相对分压。各物质
相对浓度或相对分压的方数ａ、ｂ等于电极反应式中各相应物质的
计量系数。固体和纯液体不列入该式。
若温度取２９８１５Ｋ，将上述各种数据代入式 （９４），并将自然

对数换为常用对数，则有

Ｅ＝Ｅ－００５９２ｎ ｌｇ
［还原型］ｂ
［氧化型］ａ （９５）

利用能斯特方程可以计算电对在各种浓度下的电极电势，在实
际应用中非常重要。下面以实例来说明它的应用。

【例９４】试写出下列电对的能斯特方程：
（１）Ｚｎ２＋／Ｚｎ；（２）Ｃｌ２／Ｃｌ－；（３）Ｃｒ２Ｏ２－７ ／Ｃｒ３＋ （酸性介质）；

（４）ＭｎＯ２／Ｍｎ２＋ （酸性介质）
解　（１）电极反应　Ｚｎ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｚｎ

ＥＡ ＝Ｅ
Ａ（Ｚｎ２＋／Ｚｎ）－

００５９２
２ ｌｇ１／［Ｚｎ２＋］＝－０７６２－００５９２２ ｌｇ１／［Ｚｎ２＋］

（２）电极反应　Ｃｌ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｃｌ－

Ｅ＝Ｅ（Ｃｌ２／Ｃｌ－）－００５９２２ ｌｇ
［Ｃｌ－］２
［ｐ（Ｃｌ２）］＝１３６－

００５９２
２ ｌｇ

［Ｃｌ－］２
［ｐ（Ｃｌ２）］

（３）电极反应　Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋１４Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ ２Ｃｒ３＋＋７Ｈ２Ｏ

ＥＡ ＝Ｅ
Ａ（Ｃｒ２Ｏ２－７ ／Ｃｒ３＋）－

００５９２
６ ｌｇ

［Ｃｒ３＋］２
［Ｃｒ２Ｏ２－７ ］［Ｈ＋］１４

＝１３３－００５９２６ ｌｇ
［Ｃｒ３＋］２

［Ｃｒ２Ｏ２－７ ］［Ｈ＋］１４

（４）电极反应　ＭｎＯ２（ｓ）＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｍｎ２＋＋２Ｈ２Ｏ

ＥＡ ＝ＥＡ（ＭｎＯ２／Ｍｎ２＋）－
００５９２
２ ｌｇ

［Ｍｎ２＋］
［Ｈ＋］４ ＝１２３－

００５９２
２ ｌｇ

［Ｍｎ２＋］
［Ｈ＋］４

【例９５】计算ｃ（Ｃｕ２＋）＝０００１ｍｏｌ·Ｌ－１时，电对Ｃｕ２＋／Ｃｕ
的电极电势。
解　ｃ（Ｃｕ２＋）＝０００１ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｃｕ２＋］＝０００１
电极反应　Ｃｕ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ

ＥＡ ＝ＥＡ（Ｃｕ２＋／Ｃｕ）－
００５９２
２ ｌｇ １

［Ｃｕ２＋］＝０３３７－
００５９２
２ ｌｇ １

０００１＝０２４８Ｖ
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【例９６】试计算ｃ（Ｈ＋）＝１０－７ｍｏｌ·Ｌ－１，ｐ（Ｈ２）＝１０１３ｋＰａ
时，电对 Ｈ＋／Ｈ２的电极电势 （取ｐ＝１０１３ｋＰａ）。
解　ｃ（Ｈ＋）＝１０－７ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｈ＋］＝１０－７

电极反应　２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２

ＥＡ ＝Ｅ
Ａ（Ｈ＋／Ｈ２）－

００５９２
２ ｌｇ

［ｐ（Ｈ２）］
［Ｈ＋］２ 　　　　　　　

＝０－００５９２２ ｌｇ１０１３
／１０１３

（１０－７）２ ＝－００５９２２ ×１４＝－０４１４Ｖ

【例９７】如果 ［ＭｎＯ－４ ］＝［Ｍｎ２＋］＝１ｍｏｌ·Ｌ－１，试计算电对

ＭｎＯ－４／Ｍｎ２＋在ｃ（Ｈ＋）＝１ｍｏｌ·Ｌ－１和ｃ（Ｈ＋）＝０００１ｍｏｌ·Ｌ－１

时的电极电势。
解　电极反应　ＭｎＯ－４ ＋８Ｈ＋＋５ｅ 幑幐－ Ｍｎ２＋＋４Ｈ２Ｏ

ＥＡ ＝ＥＡ（ＭｎＯ－４／Ｍｎ２＋）－
００５９２
５ ｌｇ

［Ｍｎ２＋］
［ＭｎＯ－４ ］［Ｈ＋］８

＝１５１－００５９２５ ｌｇ １
［Ｈ＋］８

当ｃ［Ｈ＋］＝１ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｈ＋］＝１时

ＥＡ＝１５１－００５９２５ ｌｇ１１８＝１５１Ｖ

当ｃ［Ｈ＋］＝０００１ｍｏｌ·Ｌ－１，即 ［Ｈ＋］＝０００１

ＥＡ＝１５１－００５９２５ ｌｇ １
（０００１）８＝１２３Ｖ

由上述例子可以看出，溶液中与电极反应有关的离子的浓度变
化对电极电势的影响。电极反应中经常可能有 Ｈ＋、ＯＨ－、Ｃｌ－等
离子参与，能斯特方程应包含它们的相对浓度项。如 ［例９８］中
含有 ［Ｈ＋］８。由于 Ｈ＋相对浓度的方次往往比较大，故对电极电
势的影响也较大。

９４　电极电势的应用

标准电极电势是化学中重要的数据之一。迄今为止，这些数据
已经很齐全，它能把在水溶液中进行的氧化还原反应系统化。它在
无机化学中主要有以下应用。
９４１　判断氧化剂和还原剂的相对强弱
标准电极电势表中的Ｅ值一般是按代数值由小到大的顺序排

列的。纵观表中的数据可知，排在 Ｈ＋／Ｈ２以上的为负值，排在其
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下的为正值。按照还原电势的电极反应：
氧化型＋ｎｅ 幑幐－ 还原型

在标准电极电势表中，位于表上方的还原型物质如 Ｌｉ、Ｋ、
Ｂａ、Ｃａ等单质均是强还原剂，而与之相对应的氧化型物质Ｌｉ＋、
Ｋ＋、Ｂａ２＋、Ｃａ２＋等均是弱氧化剂。相反，位于表下方的氧化型物
质如Ｆ２、Ｏ３、Ｈ２Ｏ２、ＭｎＯ－４ 等都是强氧化剂，而与之相对应的
还原型物质如Ｆ－、Ｏ２、Ｈ２Ｏ、ＭｎＯ２ 等则是弱还原剂。纵观全
表，有关物质氧化还原性强弱的变化规律以及某几种物质氧化还原
性的相对强弱则一目了然。例如，欲找出电对 ＭｎＯ－４／Ｍｎ２＋、
Ｆｅ３＋／Ｆｅ２＋及Ｉ２／Ｉ－中最强的氧化剂和最强的还原剂，首先可在表
中查出电极反应和电极电势：

ＭｎＯ－４ ＋８Ｈ＋＋５ｅ 幑幐－ Ｍｎ２＋＋４Ｈ２Ｏ　　Ｅ
Ａ＝１５１Ｖ

Ｆｅ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｆｅ２＋　　 Ｅ
Ａ＝０７７１Ｖ

Ｉ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｉ－　　 Ｅ
Ａ＝０５３５Ｖ

电对 ＭｎＯ－４／Ｍｎ２＋的Ｅ
Ａ 值最大，说明其氧化型 ＭｎＯ－４ 是最强的

氧化剂。电对Ｉ２／Ｉ－的Ｅ
Ａ 值最小，说明其还原型物质Ｉ－是最强的

还原剂。因此各氧化型物质氧化能力的顺序为：
ＭｎＯ－４ ＞Ｆｅ３＋＞Ｉ２

各还原型物质还原能力的顺序为：
Ｉ－＞Ｆｅ２＋＞Ｍｎ２＋

在查阅标准电极电势表时，还应注意以下几点。

① 标准电极电势分为酸性介质和碱性介质两种表。反应在酸
性介质中进行应查酸表，在碱性介质中进行应查碱表。如果未注明
酸碱介质，则电极反应式中出现 Ｈ＋的则为酸性介质，出现ＯＨ－

的则为碱性介质。有些离子如Ｆｅ３＋，只能在酸性条件下存在，应
查酸表。

② 如反应物作氧化剂，查表时应先从氧化型一方查出，然后
看其对应的还原型物质是否与还原产物相符；如反应物作还原
剂，则应先从还原型一方查出，然后看其对应的氧化型是否与氧
化产物相符。只有完全相符合时，查出的Ｅ

Ａ 或Ｅ
Ｂ 值才是正

确的。
９４２　判断氧化还原反应的方向
知道了氧化剂和还原剂的相对强弱，就可以对氧化还原反应进
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行的方向做出判断。例如：
Ｚｎ＋Ｃｕ 幑幐２＋ Ｚｎ２＋＋Ｃｕ

查得

Ｅ
１（Ｃｕ２＋／Ｃｕ）＝＋０３３５Ｖ
Ｅ
２（Ｚｎ２＋／Ｚｎ）＝－０７６Ｖ

显然，Ｚｎ是比Ｃｕ更强的还原剂，而Ｃｕ２＋是比Ｚｎ２＋更强的氧化
剂。故Ｃｕ２＋能将Ｚｎ氧化，上述反应会自发地自左向右进行。也
就是说，作为氧化剂电对的Ｅ

１ 应大于作为还原剂电对的Ｅ
２ （即

Ｅ
１－Ｅ

２＞０）。
９４３　离子电子法配平氧化还原反应的离子方程式
利用电极电势表中的电极反应式来进行氧化还原反应的离子方

程式配平是非常方便的。现以Ｃｒ２Ｏ２－７ 与Ｆｅ２＋反应为例说明。

①Ｃｒ２Ｏ－７ 与Ｆｅ２＋反应应在酸性介质中进行。从标准电极电势
表中查出各自相关的电极反应式：

Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋１４Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ ２Ｃｒ３＋＋７Ｈ２Ｏ
Ｆｅ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｆｅ２＋

② 以系数配平两个电极反应的电子得失数目，并将两反应式
相减?：

Ｅ
Ａ

　Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋１４Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ ２Ｃｒ３＋＋７Ｈ２Ｏ　　　　　｜×１　１３３Ｖ
－）　　　　　　Ｆｅ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｆｅ２＋ ｜×６　０７７Ｖ　
离子反应式Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋１４Ｈ＋＋６Ｆｅ 幑幐２＋ ２Ｃｒ３＋＋６Ｆｅ３＋＋７Ｈ２Ｏ　　Ｅ＞０

③ 检查反应式两边的原子数和电荷数是否相等。
上式中各元素的原子数目左右相等，左右两边的电荷数均为＋２４，

已配平。

９５　元素电势图及其应用

利用标准电极电势表，可以直观地看出各种氧化剂、还原剂的

? 此处相减是因为氧化还原反应是由还原反应和氧化反应两部分组成，但电极电
势表中的电极反应都是还原反应，所以需相减使其中一个半反应变为氧化反应。若

Ｅ＞０朝正反应方向进行，Ｅ＜０朝逆反应方向进行。
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相对强弱以及氧化还原反应可能的方向和产物。但是，对于了解同
一元素的不同氧化态的氧化还原性仍不够方便。为此，人们提出了
元素电势图。
９５１　元素电势图的表示法
许多元素具有多种氧化态，各种氧化态物质之间又可以组成不

同的电对。将同一元素不同的氧化态物质按由高到低的顺序排成一
横行，各氧化态物质之间以线连接并标上两相邻氧化态物质组成的
电对的标准电极电势值。由此构成的图式称为元素电势图。例如铁
的元素电势图：
Ｆｅ元素的各氧化态

电对的Ｅ／Ｖ　　Ｆｅ
＋６
Ｏ２－４ ２２０　 Ｆｅ３＋

＋３ 　０７７
　 Ｆｅ２＋

＋２　　－０４４
　 Ｆｅ

０

　　　　　　　　　　　　　　 　　 　　　－００４

分析上述铁的元素电势图可知：

①Ｅ（ＦｅＯ２－４ ／Ｆｅ３＋）＝２２０Ｖ，数值很大，所以ＦｅＯ２－４ 是很
强的氧化剂；

②Ｅ（Ｆｅ３＋／Ｆｅ２＋）＝０７７Ｖ，而Ｅ（Ｆｅ２＋／Ｆｅ）＝－０４４Ｖ，由于

Ｅ（Ｆｅ３＋／Ｆｅ２＋）＞Ｅ（Ｆｅ２＋／Ｆｅ），下列反应应能够自发进行：
２Ｆｅ３＋ 幑幐＋Ｆｅ ３Ｆｅ２＋

③Ｅ（Ｆｅ２＋／Ｆｅ）＝－０４４Ｖ，数值较小，所以Ｆｅ是一种较强
的还原剂。
９５２　元素电势图的应用示例
一种元素的某一中间氧化态同时向较高和较低氧化态转化，这

种反应称为歧化反应。如反应
３Ｃｌ２ ＋６ＮａＯＨ ＮａＣｌＯ３＋５ＮａＣｌ＋３Ｈ２Ｏ

Ｃｌ２既向高氧化态转化生成ＣｌＯ－３ ，又向低氧化态转化生成Ｃｌ－。
反应中，Ｃｌ２既是氧化剂，又是还原剂，故歧化反应又称自氧化还
原反应。Ｃｌ２为什么能发生歧化反应呢？请看氯的元素电势图。该
反应在碱性介质中进行，元素电势图为：

ＥＢ／Ｖ　ＣｌＯ－
＋０４２
　 Ｃｌ２＋１３６　 Ｃｌ－

由图中可知，Ｅ
Ｂ（Ｃｌ２／Ｃｌ－）＝１３６Ｖ，而Ｅ

Ｂ（ＣｌＯ－／Ｃｌ２）＝０４２Ｖ，由
于Ｅ

Ｂ（Ｃｌ２／Ｃｌ－）＞Ｅ
Ｂ（ＣｌＯ－／Ｃｌ２），所以电对Ｃｌ２／Ｃｌ－中的氧化型
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物质Ｃｌ２，能够氧化电对ＣｌＯ－／Ｃｌ２中的还原型物质Ｃｌ２。于是，歧
化反应便能自发进行。
对照一下酸性介质中氯的元素电势图：

Ｅ
Ａ／Ｖ　ＨＣｌＯ

＋１６３
　 Ｃｌ２＋１３６　 Ｃｌ－

由于Ｅ
Ａ（Ｃｌ２／Ｃｌ－）＜Ｅ

Ａ（ＨＣｌＯ／Ｃｌ２），故在酸性介质中Ｃｌ２不能发
生歧化反应。相反，ＨＣｌＯ能氧化Ｃｌ－，即逆歧化反应能进行。
推广至一般，在下列元素电势图中：

Ｍ３
Ｅ左
　 Ｍ２

Ｅ右
　 Ｍ１

当Ｅ
右＞Ｅ

左时，Ｍ２便会发生歧化反应：
Ｍ →２ Ｍ３＋Ｍ１

反之，当Ｅ
右＜Ｅ

左时，Ｍ２不能发生歧化反应，而能发生逆歧化反
应，即

Ｍ３＋Ｍ →１ Ｍ２
由此可见，元素电势图对于了解某一元素及其化合物的氧化还

原性质是很有用的。

９６　化学电源

将氧化还原反应的化学能直接转变为电能的装置称为化学电源

（ｂａｔｔｅｒｉｅｓ）或化学电池，俗称电池。电池中发生氧化还原反应放出
能量的物质，称为活性物质。理论上，任何自发的氧化还原反应都
可以装置成化学电源，如锌铜原电池。但实际上，在制造时要考虑
电池的性能、成本、体积、质量和寿命等因素。化学电源的种类繁
多，通常可分为三种类型：一次电池、二次电池和燃料电池。
电池的活性物质仅能使用一次的装置属于一次电池，简称原电

池。一次电池经完全放电 （化学电源对外电路供给能量的过程称为
放电）后就不能再使用而只得废弃。如电池放电后经充电 （由外部
供给与放电时方向相反的直流电）又能恢复工作能力的化学电源称
为二次电池，简称蓄电池。二次电池充电时，放电产物恢复原状。
燃料电池是将燃料 （还原剂和氧化剂）直接氧化和还原而产生电能
的电池装置。
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一些常见原电池与蓄电池的性能见表９３。

表９３　一些常见原电池与蓄电池的性能

分类 电 池 名 称
电　池　构　成

正极活性物质 电　解　质 负极活性物质
额定电压／Ｖ

原

电

池

盐类电解液锌锰电池 ＭｎＯ２ ＮＨ４Ｃｌ，ＺｎＣｌ２ Ｚｎ １５
碱性锌锰电池 ＭｎＯ２ ＫＯＨ Ｚｎ １２
锌汞电池 ＨｇＯ ＫＯＨ（ＺｎＯ） Ｚｎ １２

蓄
　
电
　
池

铅蓄电池 ＰｂＯ２ Ｈ２ＳＯ４ Ｐｂ ２０
镉镍电池 ＮｉＯＯＨ ＫＯＨ（或ＮａＯＨ） Ｃｄ １２
氢镍电池 ＮｉＯＯＨ ＫＯＨ ＭＨ １２
银锌电池 ＡｇＯ，Ａｇ２Ｏ ＫＯＨ（ＺｎＯ） Ｚｎ １５
锂离子电池 Ｌｉ１－ｘＣｏＯ２ ＬｉＰＦ６，ＬｉＣｌＯ４ ＬｉｘＣ６ ３６

９６１　原电池
锌锰电池是最常用的化学电源，分为盐类电解液电池和碱性电

图９４　盐类电解液锌锰电池的结构

解液电池两种。由于锌锰电
池中的电解液不能流动，故
俗称锌锰干电池。最早的锌
锰 电 池 是 糊 式 电 池。 如
图９４所示为盐类电解液锌
锰电池的结构。外壳是锌皮，
为负极；中心是一根导电性
能良好的石墨棒，在石墨棒
上裹了一层有 ＭｎＯ２、炭黑
及ＮＨ４Ｃｌ溶液混合压紧的团
块，ＭｎＯ２为正极活性物质；
两个电极之间的电解液是由

ＮＨ４Ｃｌ、ＺｎＣｌ２、淀 粉 或 甲
基纤维素和水组成的，将其加热调制成糊状并趁热灌入锌筒，冷却
后成半透明、不可流动但可导电的胶冻，并用多孔纸包起来，使之
与锌负极隔开；锌筒上口加沥青密封以防电解液渗出。盐类电解液
锌锰电池的ＮＨ４Ｃｌ、ＺｎＣｌ２溶液水解呈微酸性 （ｐＨ≈５），故盐类
电解液锌锰电池又称酸性锌锰电池，其电池符号为：

（－）Ｚｎ︱ＮＨ４Ｃｌ，ＺｎＣｌ２︱ＭｎＯ２︱Ｃ（＋）
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其电极反应与总反应为：

　　负极　 　　　　　　　　Ｚｎ（ｓ幑幐） Ｚｎ２＋＋２ｅ－

Ｚｎ２＋＋４ＮＨ４ 幑幐Ｃｌ （ＮＨ４）２ＺｎＣｌ４＋２ＮＨ＋４

　　正极　 ２ＭｎＯ２（ｓ）＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ２ＭｎＯＯＨ（ｓ）＋２ＯＨ－

　　总反应　Ｚｎ（ｓ）＋２ＭｎＯ２（ｓ）＋４ＮＨ４ 幑幐Ｃｌ
２ＭｎＯＯＨ（ｓ）＋（ＮＨ４）２ＺｎＣｌ４＋２ＮＨ３

ＮＨ４Ｃｌ电解液在－２０℃时会结冰而析出ＮＨ４Ｃｌ晶体，因此该
电池不能在高寒地区使用，最适宜的使用温度为１５～３５℃。这种
电池的缺点是产生ＮＨ３，能被石墨棒吸附，导致电池电动势下降；
同时锌负极作为消耗性外壳，在使用过程中会变薄以至穿孔，故常
有电池漏液现象发生。为克服以上缺点，科学家发明了纸板式电
池。纸板式电池采用涂敷在纸板上的复合浆料 （ＺｎＣｌ２）来代替襁
糊层，其电池符号如下。

（－）Ｚｎ｜ＺｎＣｌ２｜ＭｎＯ２｜Ｃ（＋）

其电极反应与总反应为：
负极　　　　　　　　　　　　　４Ｚｎ（ｓ幑幐） ４Ｚｎ２＋＋８ｅ－

正极　 ８ＭｎＯ２（ｓ）＋８Ｈ２Ｏ＋８ｅ 幑幐－ ８ＭｎＯＯＨ（ｓ）＋８ＯＨ－

电解液中　４Ｚｎ２＋＋Ｈ２Ｏ＋８ＯＨ－＋ＺｎＣｌ幑幐２ ＺｎＣｌ２·４ＺｎＯ·５Ｈ２Ｏ（ｓ）

总反应　８ＭｎＯ２（ｓ）＋９Ｈ２Ｏ＋４Ｚｎ（ｓ）＋ＺｎＣｌ 幑幐２

８ＭｎＯＯＨ（ｓ）＋ＺｎＣｌ２·４ＺｎＯ·５Ｈ２Ｏ（ｓ）

我国的盐类电解液锌锰电池的主要产品是纸板式电池，目前仍
生产少量糊式电池，以满足低档次要求。
碱性电解液锌锰电池，简称碱性锌锰电池，其正极为 ＭｎＯ２

和炭粉混合物，负极为锌粉，电解液为７～９ｍｏｌ·Ｌ－１ＫＯＨ溶液。
碱性锌锰电池与酸性锌锰电池相比，其放电电流大、放电寿命长。
适用于电动玩具、剃须刀和照相机等新型高功率电器具。碱性锌锰
电池可用下式表示：

（－）Ｚｎ｜ＫＯＨ｜ＭｎＯ２｜Ｃ（＋）

其电极反应与总反应为：
负极　　　　　　　　　　　Ｚｎ（ｓ）＋２ＯＨ 幑幐－ Ｚｎ（ＯＨ）２＋２ｅ－

Ｚｎ（ＯＨ）２＋２ＯＨ 幑幐－ Ｚｎ（ＯＨ）２－４
正极　 ２ＭｎＯ２（ｓ）＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ２ＭｎＯＯＨ（ｓ）＋２ＯＨ－
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２ＭｎＯＯＨ（ｓ）＋６ＯＨ－＋２Ｈ２ 幑幐Ｏ ２Ｍｎ（ＯＨ）３－６
总反应　２ＭｎＯ２（ｓ）＋４Ｈ２Ｏ＋Ｚｎ（ｓ）＋８ＯＨ 幑幐－

２Ｍｎ（ＯＨ）３－６ ＋Ｚｎ（ＯＨ）２－４

９６２　蓄电池
９６２１　铅蓄电池
铅蓄电池又称铅酸蓄电池，广泛地用作各种机动车辆、电动工

具的电源。如图９５所示为铅蓄电池装置。铅蓄电池是用相互间隔
的铅锑合金格板作为电极导电材料，其中一组格板的孔穴中填充二
氧化铅，在另一组格板的孔穴中填充海绵状金属铅，并以稀硫酸
（密度为１２５～１３ｇ·ｃｍ－３）作为电解质溶液而组成。

图９５　铅蓄电池装置

铅蓄电池可用下式表示：
（－）Ｐｂ｜Ｈ２ＳＯ４｜ＰｂＯ２（＋）

其电极反应与总反应为：
负极　　　　　　　　　　Ｐｂ＋Ｈ２ＳＯ 幑幐４ ＰｂＳＯ４＋２Ｈ＋＋２ｅ－

正极　 ＰｂＯ２＋Ｈ２ＳＯ４＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ＰｂＳＯ４＋２Ｈ２Ｏ
总反应　 Ｐｂ＋ＰｂＯ２＋２Ｈ２ＳＯ 幑幐４ ２ＰｂＳＯ４＋２Ｈ２Ｏ
铅蓄电池在放电后，可以利用外界直流电源进行充电。铅蓄电

池在充电时的两极反应即为放电时两极反应的逆反应，因此，充电
后电极恢复到原先状态，铅蓄电池可以继续循环使用。



１７０　　 无机化学

９６２２　氢镍电池
氢镍电池，又称镍金属氢化物电池 （ＮｉＭＨ），其正极材料为

Ｎｉ（ＯＨ）２，负极材料为ＬａＮｉ５、ＴｉＦｅ等贮氢合金，电解质为ＫＯＨ
水溶液。负极充电时，贮氢合金吸收电解液中的水还原生成的氢，
形成金属氢化物：

Ｍ＋２Ｈ２Ｏ＋ｅ 幑幐－ ＭＨ＋ＯＨ－

正极充电的反应：
Ｎｉ（ＯＨ）２＋ＯＨ 幑幐－ ＮｉＯＯＨ＋Ｈ２Ｏ＋ｅ－

氢镍电池充放电总反应为：
幑幐ＭＨ＋ＮｉＯＯＨ Ｎｉ（ＯＨ）２＋Ｍ

氢镍电池可用作电子手表、电子计算器、矿灯和电动自行车等
的电源。目前正在开发汽车用氢镍电池。
９６３　燃料电池
燃料电池 （ｆｕｅｌｃｅｌｌ），又称连续电池。燃料电池与一般电池不

同，一般电池是将活性物质全部贮存在电池体内部，是间断式的储
能装置，而燃料电池是把燃料 （如氢、甲醇等）不断输入负极作为
活性物质，把氧或空气输送到正极作为氧化剂，产物不断排除，是
连续性的发电装置。由于正负极不包含活性物质，只是一个催化转
换元件，因此燃料电池是名副其实的将化学能转化为电能的 “能量
转换器”。燃料电池的能量转换率很高，约７０％～８０％，而柴油发
动机只有３０％～３５％，汽油发动机只有２０％。

图９６　燃料电池结构示意图

燃料电池按使用燃料的不同，可分为氢氧燃料电池、甲醇氧
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燃料电池等；按采用的电解质的不同，可分为碱性燃料电池、磷酸
型燃料电池等。如图９６所示为燃料电池结构示意图。下面介绍
氢氧磷酸燃料电池和氢氧碱性燃料电池。

① 氢氧磷酸燃料电池的工作电压约０６Ｖ，其电解质为磷酸，
正、负极材料由载体和催化层组成。载体一般采用炭黑，催化层含
铂。当纯氢被送到负极通道时，由于负极催化剂的作用，氢分子发
生氧化反应，失去电子，生成氢离子 （即质子），电子则通过外电
路流向正极，产生电流。氢离子则通过电解质与正极区的氧气及电
子发生反应生成水。其电极反应与总反应为：
负极　 　　　　Ｈ 幑幐２ ２Ｈ＋＋２ｅ－

正极　 １
２Ｏ２＋２Ｈ

＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２Ｏ

总反应　 Ｈ２＋１２Ｏ 幑幐２ Ｈ２Ｏ

在这个过程中，氢气和氧气源源不断地送入，反应持续不断地
进行，于是在电池内就产生了持续的电流。

② 氢氧碱性燃料电池的工作电压约０８Ｖ，其电解质为ＫＯＨ水
溶液，正、负极材料可以是贵金属 （如铂、钯等），也可以是非贵金属
（如镍、钴等）。其电极反应与总反应为：
负极　 Ｈ２＋２ＯＨ 幑幐－ ２Ｈ２Ｏ＋２ｅ－

正极　 １
２Ｏ２＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ２ＯＨ一

总反应　 Ｈ２＋１２Ｏ 幑幐２ Ｈ２Ｏ

③ 磷酸型燃料电池是目前最成熟的燃料电池。世界上最大的
燃料电池发电厂是美日合作的东京电能公司经营的１１ＭＷ 的磷酸
型燃料电池发电厂。美国已有４００万座商用燃料电池站，其峰值功
率达到１７５×１０５ＭＷ。如洛杉矶市的办公大楼中用燃料电池作为
发电装置，发电的同时还产生饮用水。另外以液氢为燃料的燃料电
池电动汽车将是汽车工业发展的一个重要方向。

习　　　题

９１　指出下列物质中各元素的氧化态：
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Ｎａ３ＰＯ４； ＮａＨ２ＰＯ４； Ｃｒ２Ｏ２－７ ； Ｏ２－２ ； ＰｂＯ２； ＨＣｌＯ； Ｋ２ＭｎＯ４；

ＢａＨ２；ＰＨ３
９２　指出下列物质中哪些只能作氧化剂或还原剂，哪些既能作氧化剂又
能作还原剂：

Ｎａ２Ｓ；ＨＣｌＯ４；ＫＭｎＯ４；Ｉ２；Ｎａ２ＳＯ３；Ｚｎ；ＨＮＯ２；Ａｓ２Ｏ３；ＦｅＳＯ４
９３　配平下列反应方程式 （必要时可自加反应物或生成物）：
（１）Ｃｕ＋ＨＮＯ３（稀 →） Ｃｕ（ＮＯ３）２＋ＮＯ＋Ｈ２Ｏ
（２）ＣｒＯ３ →＋ＨＣｌ ＣｒＣｌ３＋Ｃｌ２
（３）Ｓ＋Ｈ２ＳＯ４（浓 →） ＳＯ２＋Ｈ２Ｏ
（４）ＫＣｌＯ３＋ＫＩ＋Ｈ２ＳＯ →４ Ｉ２＋ＫＣｌ＋Ｋ２ＳＯ４＋Ｈ２Ｏ
（５）Ｈ２Ｏ２＋ＫＩ＋Ｈ２ＳＯ →４ Ｋ２ＳＯ４＋Ｉ２＋Ｈ２Ｏ
（６）ＫＭｎＯ４＋Ｈ２Ｏ２＋Ｈ２ＳＯ →４ Ｋ２ＳＯ４＋ＭｎＳＯ４＋Ｏ２＋Ｈ２Ｏ
（７）Ｋ２Ｃｒ２Ｏ７＋ＫＩ＋Ｈ２ＳＯ →４ Ｃｒ２（ＳＯ４）３＋Ｉ２
（８）ＣｕＳ＋ＨＮＯ →３ ＮＯ＋Ｓ
（９）ＫＭｎＯ４＋ＨＮＯ２＋Ｈ２ＳＯ →４ ＭｎＳＯ４＋ＨＮＯ３
（１０）ＨＮＯ３ →＋Ｃｕ Ｃｕ（ＮＯ３）２＋ＮＯ２＋Ｈ２Ｏ
９４　若下列反应在原电池中进行，试写出电池符号和电池电动势的表
示式：

（１）Ｆｅ＋Ｃｕ ２＋ Ｆｅ２＋＋Ｃｕ
（２）Ｃｕ２＋ ＋Ｎｉ Ｃｕ＋Ｎｉ２＋

９５　由标准电极电势推测下列反应能否进行 （未配平者要配平）：
（１）Ｍｇ＋Ｎａ２ＳＯ →４ ＭｇＳＯ４＋Ｎａ
（２）Ｃｌ２＋２Ｉ →－ ２Ｃｌ－＋Ｉ２
（３）２Ｂｒ－＋２Ｆｅ →３＋ Ｂｒ２＋２Ｆｅ２＋

（４）Ｚｎ＋Ｆｅ →２＋ Ｆｅ＋Ｚｎ２＋

９６　判断下列物质哪些是氧化剂、哪些是还原剂、哪些既可作氧化剂又
可作还原剂？它们可能的还原产物或氧化产物是什么？

（１）Ｉ－；（２）Ｈ２Ｓ；（３）Ｈ２ＳＯ４；（４）Ａｌ；（５）Ｈ２Ｏ２；（６）Ｆ２
９７　下列物质在一定条件下可作为氧化剂，根据其氧化能力的大小排成
顺序，并写出它们的还原产物 （设在酸性溶液中）。

（１）ＫＭｎＯ４；（２）ＫＣｌＯ３；（３）ＦｅＣｌ３；（４）ＨＮＯ３；（５）Ｉ２；（６）Ｃｌ２
９８　下列物质在一定条件下可作为还原剂，根据其还原能力的大小排成
顺序，并写出它们的氧化产物。

（１）Ｚｎ；（２）ＨＩ；（３）Ｃｒ２＋；（４）ＳｎＣｌ２；（５）Ｈ２；（６）ＦｅＳＯ４
９９　溶液的ｐＨ增加，对下列电对的电极电势有何影响？各物质的氧化还原
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能力如何改变？

（１）ＭｎＯ２／Ｍｎ２＋；（２）ＭｎＯ－４／ＭｎＯ２－４ ；（３）ＮＯ－３／ＨＮＯ２
９１０　计算下列半反应的电极电势：
（１）Ｓｎ２＋（００１ｍｏｌ·Ｌ－１）＋２ｅ →－ Ｓｎ
（２）Ａｇ＋（０２５ｍｏｌ·Ｌ－１）＋ｅ →－ Ａｇ
（３）Ｏ２（１０１３ｋＰａ）＋４Ｈ＋（０１０ｍｏｌ·Ｌ－１）＋４ｅ →－ ２Ｈ２Ｏ（ｌ）
（４）ＰｂＯ２（ｓ）＋４Ｈ＋ （１０ｍｏｌ·Ｌ－１）＋２ｅ →－ Ｐｂ２＋ （０１ｍｏｌ·Ｌ－１）

＋２Ｈ２Ｏ
９１１　求下列电池的电动势，并写出两极反应。
（１）Ｚｎ｜Ｚｎ２＋（００１ｍｏｌ·Ｌ－１）‖Ｆｅ２＋（０００１ｍｏｌ·Ｌ－１）｜Ｆｅ
（２）Ｆｅ｜Ｆｅ２＋（００１ｍｏｌ·Ｌ－１）‖Ｎｉ２＋（０１ｍｏｌ·Ｌ－１）｜Ｎｉ
（３）Ａｇ｜ＡｇＮＯ３（００１ｍｏｌ·Ｌ－１）‖ＡｇＮＯ３（０１ｍｏｌ·Ｌ－１）｜Ａｇ
９１２　根据标准电极电势，判断下列反应自发进行的方向。
（１）Ｃｄ＋Ｚｎ 幑幐２＋ Ｃｄ２＋＋Ｚｎ
（２）Ｓｎ２＋＋２Ａｇ 幑幐＋ Ｓｎ４＋＋２Ａｇ
（３）Ｈ２ＳＯ３＋２Ｈ２ 幑幐Ｓ ３Ｓ＋３Ｈ２Ｏ
（４）２ＭｎＯ－４ ＋２Ｍｎ２＋＋２Ｈ２ 幑幐Ｏ ５ＭｎＯ２＋４Ｈ＋

（５）３Ｆｅ（ＮＯ３）２＋４ＨＮＯ 幑幐３ ３Ｆｅ（ＮＯ３）３＋ＮＯ↑＋２Ｈ２Ｏ
（６）２Ｋ２ＳＯ４＋Ｃｌ 幑幐２ Ｋ２Ｓ２Ｏ８＋２ＫＣｌ
９１３　已知锰在酸性介质中的元素电势图：

　　　　　　　　　　　　　　 　　
　　　　　


１２３

Ｅ／Ｖ　ＭｎＯ－４ ０５６４
　 ＭｎＯ２－４ ２２６

　 ＭｎＯ２０９５　 Ｍｎ３＋ １５１　 Ｍｎ２＋ －１１８　 Ｍｎ
　　　　　
　　　　　


１６９５

（１）试判断哪些物质可以发生歧化，写出歧化反应式。
（２）估计在酸性介质中，哪些是较稳定的物质？

９１４　为什么盐酸只能将铁氧化成Ｆｅ２＋，而硝酸可将铁氧化成Ｆｅ３＋？

９１５　单独用ＮａＮＯ３ 或稀Ｈ２ＳＯ４ 溶液均不能使ＦｅＳＯ４ 氧化，但ＮａＮＯ３
和稀 Ｈ２ＳＯ４ 混在一起可使ＦｅＳＯ４ 氧化，为什么？



１０　ｓ区元素
ｓ区元素位于周期表的左面，其外围电子构型为ｎｓ１～２。本区元
素包括周期表第１ （ⅠＡ）族、第２ （ⅡＡ）族和氢。第１ （ⅠＡ）族包括
Ｌｉ、Ｎａ、Ｋ、Ｒｂ、Ｃｓ和Ｆｒ六种元素。由于它们的氧化物的水溶液呈
碱性，所以又称为碱金属。第２ （ⅡＡ）族包括Ｂｅ、Ｍｇ、Ｃａ、Ｓｒ、Ｂａ
和Ｒａ六种元素。由于它们的氧化物既具有碱性，又具有 “土”性
（化学上将难溶于水、难熔融的性质称作 “土”性），所以又有碱土
金属之称。在这两族中，Ｆｒ和Ｒａ是放射性元素。

１０１　氢

１０１１　氢在元素周期表中的位置问题
氢是周期表中第１号元素，其原子结构是所有元素中最简单

的，核外只有１个电子。从其价电子数目只有１个，失去１个电子
形成 Ｈ＋，与碱金属Ｎａ、Ｋ相类似，把它划为第１ （ⅠＡ）族似无
可非议。但氢原子也有类似卤素原子的性质，例如，可形成双原子
的气态分子；与碱金属作用形成 Ｈ－，似也可放在第１７ （ⅦＡ）
族。因此，氢在周期表中的位置有两种表示方法，但通常把它放在
第１族的位置上。
１０１２　氢的存在、性质和用途
氢有３种同位素，即普通氢 Ｈ （１１Ｈ）、氘 Ｄ （２１Ｈ）、氚 Ｔ

（３１Ｈ）。在自然界中 Ｈ 和Ｄ的比例约为６７００∶１，Ｔ因中子过多，
很不稳定，可由核反应制得。在空气中氢气含量很微，约为５×
１０－５％ （体积分数）。但在整个宇宙中却是所有元素中最丰富的，
氢约占太阳质量的７５％。在自然界中氢主要以化合态存在于水、
生命有机体及其演变而来的天然气、石油中。
氢原子是所有元素中最轻的、核外只有１个电子的原子。它失
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去１个电子之后变成没有核外电子的裸核 Ｈ＋。氢原子通过共价键
形成氢分子。在常温时，氢气的化学性质不很活泼。这是因为氢原
子无内层电子，共有电子对直接与核作用，所形成的σ键相当牢
固。从 Ｈ２的离解焓较高足以证明：

Ｈ２（ｇ） ２Ｈ（ｇ）　　ΔＤＨ
ｍ＝４３６ｋＪ·ｍｏｌ－１

相反，Ｈ原子结合成 Ｈ２分子时则放出同样多的热量，利用该性质
设计的原子氢吹管可获得４０００℃高温。由于常温下氢气的反应性
较差，许多有氢气参加的反应，常要在高温或催化剂存在时才能进
行。例如，氧化铜与氢气，在常温下觉察不出反应进行，但若把氢
气通过炽热的氧化铜，则可见金属铜的生成：

ＣｕＯ＋Ｈ２
△
Ｃｕ＋Ｈ２Ｏ

许多其他金属氧化物如 ＷＯ３、ＴｉＯ２ 等，在高温下也能与氢气反
应。这是氢气用于冶金工业的重要反应之一。此外，氢气也可以从
某些非金属化合物中，将非金属还原出来。例如：

ＳｉＣｌ４＋２Ｈ ２ Ｓｉ＋４ＨＣｌ

这是制取半导体硅的重要反应。
氢气与有机化合物中含有碳碳双键或三键的化合物，在催化

剂存在下，进行加氢反应：

Ｃ Ｃ ＋Ｈ２
催化剂

Ｃ

Ｈ

 Ｃ

Ｈ

因此，氢气广泛用于石油化工、食品工业的油脂氢化和有机合成工业。
氢的电负性为２２，处于中间状态，因此它与电负性高的非金

属有形成极性共价键的趋势。在这些反应中氢起还原剂的作用，本
身被氧化。例如：

２Ｈ２＋Ｏ ２ ２Ｈ２Ｏ

Ｈ２ ＋Ｓ Ｈ２Ｓ

Ｈ２＋Ｃｌ ２ ２ＨＣｌ
若氢气与电负性低的活泼金属反应，则生成含有氢负离子 Ｈ－的离
子型氢化物。例如：
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２Ｎａ＋Ｈ ２ ２ＮａＨ

Ｃａ＋Ｈ ２ ＣａＨ２

上述反应中，氢作为氧化剂，它的氧化态从０变到－１。
氢气与ｄ区和ｆ区金属反应，常产生具有金属外貌和传导性的

物质，因此称它为金属型氢化物。以前曾认为这类氢化物中的氢是
间充在金属晶格的空隙中，现已明确，大多数这类氢化物的结构不
同于原来金属的结构。过渡金属吸收氢后往往发生晶格膨胀，使氢
化物的密度小于原来金属的密度。它们的组成是可变的，也就是说
形成非整比化合物，如ＰｄＨ０８、ＬａＨ２７６等。这类被金属吸收的
氢，在减压加热时又可释放出来，因此根据需要能够可逆地加氢
（贮氢）和析氢 （放氢）：

Ｍ＋ｘ２Ｈ２
放热
幑幐吸热ＭＨｘ

（Ｍ代表金属）

所以过渡金属或其合金可作为储氢的材料。

１０１３　氢气的工业生产
工业上大规模制取氢气主要有三种方法，即水煤气法、水蒸气

烃法和电解水法。

１０１３１　水煤气法
当水蒸气通过炽热的焦炭时，发生下述反应：

Ｃ＋Ｈ２ Ｏ ＣＯ＋Ｈ２
生成的ＣＯ和 Ｈ２ 混合物称作水煤气。因ＣＯ和 Ｈ２都是可燃性气
体，可作燃料。如果得到纯氢气，可在催化剂存在下，用水蒸气
使水煤气中的ＣＯ转化为ＣＯ２：

ＣＯ＋Ｈ２＋Ｈ２ Ｏ ＣＯ２＋２Ｈ２
然后利用ＣＯ２溶于水而 Ｈ２ 难溶于水的性质，在加压下使ＣＯ２ 和

Ｈ２的混合物通过水，而将ＣＯ２除去。

１０１３２　水蒸气烃法
在高温下，使烃和水蒸气的混合物通过镍催化剂，生成ＣＯ２

和 Ｈ２。
例如：

ＣＨ４＋２Ｈ２Ｏ
Ｎｉ

△
ＣＯ２↑＋４Ｈ２↑
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分离氢气中的ＣＯ２既可采用上述方法，也可使混合物通过石灰来
除去。

ＣＯ２ ＋ＣａＯ ＣａＣＯ３

１０１３３　电解水法
因为氢气燃烧生成水时，放出大量的热量，因而要使水分解必

须供给能量。当直流电通过含有一些硫酸 （作传导电流用）的水
时，水分子在阳极上给出电子，释放出氧气：

２Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｏ２＋４Ｈ＋＋４ｅ－

而在阴极上氢离子则得到电子析出氢气：
２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２

总的电解反应式为：

２Ｈ２Ｏ
电解
２Ｈ２＋Ｏ２

电解３６ｇ水生成４ｇ氢气需要相当于５７２ｋＪ的电能。因为需要
的能量高，所以用电解水制氢成本过高，目前不适合工业上应用。
但是随着核电站的建立，用电成本将会降低，这时电解法制氢将会
得到大规模的应用。

１０１４　氢能源
由于世界的进步，人类对能源的需求不仅数量上日益增加，

而且质量上要求越来越高。传统使用的能源如煤炭、石油和天然
气的耗量日益增大，储量愈来愈少，而且这些能源造成的环境污
染越来越严重，迫使人类寻求新的能源。氢能源的开发因而引人
瞩目。
氢气作为燃料具有许多优点。

① 氢气是一种清洁的能源。它无臭、无味、无毒，燃烧后只
生成水，不像煤燃烧那样，产生大量烟尘及ＳＯ２、ＮＯｘ 等污染
环境。

② 氢气的热值高。燃烧１ｋｇ氢气放出的热量，相当于３ｋｇ汽
油或４５ｋｇ焦炭所放出的热量。

③ 与煤气、天然气一样，氢气可采用管道输送。

④ 与电能不同，氢气可以贮存起来，在需要时使用。
因此，氢能源将成为２１世纪人类使用的理想能源，以其产生
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热或电，供工业、交通或家庭使用。
在氢能源的开发和应用上，目前需要解决以下问题。

① 氢与电一样，是一种二级能源。所谓二级能源是指它必须
由一种初级能源 （如煤、太阳能、地热、风力能、核能等）来生产
的能源。因此，需要研究廉价制氢的方法。

② 由于氢气密度小、体积大、运输和装载都不方便。例如，
将氢气压缩到１５ＭＰａ，一个４０Ｌ钢瓶中只能装０５ｋｇ氢。因此，
研究氢气的贮存方法将是氢能源开发的关键课题。
水作为制氢的原料资源丰富价格低廉，氢气燃烧又变成水，

无污染，所以都将如何分解水制氢作为研究的课题。电解法制
氢，生产１ｋｇ氢气约需５００～６００ｋＷ·ｈ电，耗电量大，效率
低，如何降低能耗已成为许多国家研究的课题。光配合催化分
解水制氢，是利用光照射含有催化剂的水溶液，产生氢化配合
物促使水分解制氢的方法。生物制氢是模拟叶绿素的光合作
用，并使光合作用仅停留在分解水的阶段。上述分解水的研
究，目前都还在实验室试验阶段，已取得初步成果，相信在２１
世纪将有重大突破。
氢气的贮存和运输问题，目前主要集中在贮氢材料的研究上。

已有报道１体积镧镍合金ＬａＮｉ５ 可以贮存９８５体积的 Ｈ２。这项研
究成果作为一种便于携带的可控能源，具有很大的潜在优势。可用
它作为燃料代替汽油、柴油发动汽车、火车，代替煤气进入千家
万户。
氢能的利用方面，目前已取得很大成果。利用液态氢作为

燃料的喷气式和火箭式发动机的研究已获成功。我国发射的长
征２号和３号火箭就是使用液态氢作为燃料。这说明我国在液
态氢的生产、贮存、运输和使用方面已跨入世界高科技的最
前列。

１０２　ｓ区元素通论

１０２１　元素的原子结构和主要性质
ｓ区元素的原子结构和性质见表１０１和表１０２。
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表１０１　碱金属元素的原子结构和性质

元　　素 锂Ｌｉ 钠Ｎａ 钾Ｋ 铷Ｒｂ 铯Ｃｓ
原子序数 ３ １１ １９ ３７ ５５
电子层结构 ［Ｈｅ］２ｓ１ ［Ｎｅ］３ｓ１ ［Ａｒ］４ｓ１ ［Ｋｒ］５ｓ１ ［Ｘｅ］６ｓ１
金属半径／ｐｍ １５２ １８６ ２２７ ２４８ ２６５
Ｍｅ＋离子半径／ｐｍ ６８ ９５ １３３ １４８ １６９
Ｉ１／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ５２０２ ４９５８ ４１８８ ４０３０ ３７５７
Ｉ２／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ７２９８１ ４５６１５ ３０５１７ ２６３２６ ２２３３
电负性① １０ ０９ ０８ ０８ ０８
氧化态 ＋１ ＋１ ＋１ ＋１ ＋１

　　① 本书如未注明，所有电负性值是指鲍林电负性值。

表１０２　碱土金属元素的原子结构和性质

元　　素 铍Ｂｅ 镁 Ｍｇ 钙Ｃａ 锶Ｓｒ 钡Ｂａ
原子序数 ４ １２ ２０ ３８ ５６
电子层结构 ［Ｈｅ］２ｓ２ ［Ｎｅ］３ｓ２ ［Ａｒ］４ｓ２ ［Ｋｒ］５ｓ２ ［Ｘｅ］６ｓ２
金属半径／ｐｍ １１３ １６０ １９７ ２１５ ２１７
Ｍｅ２＋离子半径／ｐｍ ３１ ６５ ９９ １１３ １３５
Ｉ１／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ８９９．５ ７３７．７ ５８９．８ ５４９．５ ５０２．９
Ｉ２／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） １７５７．１ １４５０．７ １１４５．５ １０６４．２ ９６５．３
Ｉ３／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） １４８４８．６ ７７３２．６ ４９１２．４ ４２００ ３４５３．６
电负性 １．６ １．３ １．０ １．０ ０．９
氧化态 ＋２ ＋２ ＋２ ＋２ ＋２

由表１０１和表１０２可知，ｓ区元素的原子结构特点是，最外
电子层只有１～２个ｓ电子，内层为稀有气体的电子层结构。由于
最外层电子数目少，内层的电子层结构稳定，原子半径又较大，原
子核对最外层电子的吸引力弱，因此ｓ区元素表现出很强的金属
性。在同一族元素中，由上往下，原子半径显著增大的因素起主要
作用，使其金属性依次增强。
ｓ区元素在形成化合物后，其氧化态只有一种，即碱金属只显

＋１，碱土金属只显＋２。这是因为碱金属的第二电离能很大，在化
学反应的条件下，失去１个电子之后不可能再失去第２个电子。碱
土金属的第二电离能虽比第一电离能大约１倍，但由于生成 Ｍ２＋

化合物时的晶格能和水合热很大，足以补偿第二电离能，故在固体
和水溶液中碱土金属不存在 Ｍ＋。
由于锂、铍原子的次外层为２电子构型，而且半径又比其本族
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其他元素的小，造成锂、铍及其化合物与其本族元素的性质有明显的
差别，这称为锂、铍的特殊性。例如，ＬｉＣｌ的键型有明显的共价性，

ＢｅＣｌ２为共价化合物，而本族其他元素的氯化物均为离子化合物。

１０２２　单质的主要性质
讨论单质的性质时，除考虑其原子结构处，还应考虑其分子结

构或晶体结构。ｓ区元素单质的主要物理性质见表１０３。

表１０３　碱金属和碱土金属单质的主要物理性质

金　　属 锂 钠 钾 铍 镁 钙 锶 钡

升华焓ΔｓＨｍ／（ｋＪ·ｍｏｌ－１）１５９．４１０７．３２８９．２４ ３２４．３１４８．９５１７８．２１６３．５９１７９．９
熔点／℃ １８５．０ ９７．８ ６３．７ １２７８ ６５１ ８４３ ７９６ ７２５

沸点／℃ １３３６ ８８３ ７５８ ２５００ １１０５ １４９４ １３８１ １８４９

密度／（ｇ·ｃｍ－３） ０．５３５ ０．９７１ ０．８６２ １．８５ １．７４ １．５５ ２．６３ ３．６２

硬度 ０．６ ０．４ ０．５ ４ ２．５ ２ １．８ —

碱金属和碱土金属的升华焓 （由固态金属变成气态金属原子需
要的能量）都比较小，这与它们金属单质中自由活动的价电子数目
较少，形成的金属键较弱有关。碱金属的熔点不高，其中钠、钾的
熔点低于１００℃。含７７２％Ｋ和２２８％Ｎａ的钠钾合金，熔点为
－１２３℃，具有较高的比热容和较宽的液化范围，被用作核反应堆
的冷却剂。碱金属和碱土金属的密度小，其中锂、钠和钾的密度小
于水。通常，把密度小于５ｇ·ｃｍ－３的金属称为轻金属。ｓ区元素
的金属除镭之外，均属于轻金属。
ｓ区金属单质中的金属键比较弱，元素的原子又容易失去电
子，所以这些金属的化学性质非常活泼或比较活泼。在金属活泼顺
序表中，它们不仅位于氢之前，而且居于最前列。
碱金属单质的重要化学性质见表１０４。
由表１０４可知，除锂较特殊外，碱金属的活泼性，从钠到铯

依次增强。
碱土金属的化学活泼性稍逊于碱金属，其重要化学性质见表

１０５。碱土金属的活泼性，从铍到钡依次增强。铍的性质也较特
殊，它既溶于酸，也溶于碱是两性金属。溶于碱的反应如下。

Ｂｅ＋２ＮａＯＨ Ｈ２＋Ｎａ２ＢｅＯ２（铍酸钠）
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表１０４　碱金属单质的重要化学性质

反应方程式 说　　明

４Ｍ＋Ｏ ２ ２Ｍ２Ｏ（正常氧化物）　在空气中燃烧，Ｍ只限于Ｌｉ
２Ｍ＋Ｏ ２ Ｍ２Ｏ２（过氧化物） 　在空气中燃烧，Ｍ 为 Ｎａ、Ｋ、Ｒｂ、Ｃｓ，反应从 Ｎａ到

Ｃｓ愈趋剧烈，Ｋ、Ｒｂ、Ｃｓ还生成超氧化物 ＭＯ２
６Ｍ＋Ｎ ２ ２Ｍ３Ｎ 　Ｍ只限于Ｌｉ
２Ｍ＋２Ｈ２ Ｏ ２ＭＯＨ＋Ｈ２ 　从Ｌｉ到Ｃｓ愈趋剧烈
２Ｍ＋２Ｈ ＋ ２Ｍ＋＋Ｈ２ 　与酸作用剧烈而危险
２Ｍ＋Ｈ ２ ２ＭＨ 　高温下反应，ＬｉＨ最稳定
２Ｍ＋Ｘ ２ ２ＭＸ 　Ｘ为卤素

表１０５　碱土金属单质的重要化学性质

反应方程式 说　　明

２Ｍ＋Ｏ ２ ２ＭＯ（正常氧化物） Ｍ为Ｂｅ、Ｍｇ、Ｃａ、Ｓｒ、Ｂａ
Ｍ＋Ｏ ２ ＭＯ２（过氧化物） 在压力下，Ｍ为Ｃａ、Ｓｒ、Ｂａ
Ｍ＋２Ｈ２ Ｏ Ｍ（ＯＨ）２＋Ｈ２ 冷水中只有Ｃａ、Ｓｒ、Ｂａ反应
Ｍ＋Ｈ２ Ｏ ＭＯ＋Ｈ２ Ｂｅ、Ｍｇ与水蒸气反应

Ｍ＋２Ｈ ＋ Ｍ２＋＋Ｈ２ 与酸反应，除Ｂｅ较慢外，其余剧烈

Ｃａ、Ｓｒ、Ｂａ与Ｈ２ＳＯ４反应，因生成不溶性ＭＳＯ４，所以反应慢

Ｍ＋Ｈ ２ ＭＨ２ 仅在高温下反应，Ｂｅ不反应，Ｍｇ需高压

３Ｍ＋Ｎ ２ Ｍ３Ｎ２ 在Ｎ２气中燃烧（高温）

ｓ区金属的强还原性，还表现在与ＣＯ２的作用。例如，镁能在
ＣＯ２中燃烧：

２Ｍｇ＋ＣＯ ２ ２ＭｇＯ＋Ｃ

　　一些ｓ区金属也常用于制备其他金属或非金属单质。例如：
ＴｉＣｌ４ ＋４Ｎａ Ｔｉ＋４ＮａＣｌ
ＳｉＯ２＋２Ｍ ｇ Ｓｉ＋２ＭｇＯ

１０３　碱金属和碱土金属的盐类

碱金属和碱土金属的盐类，品种繁多，不能一一罗列，故只能
先介绍其通性，然后择其主要的介绍。
１０３１　通性
１０３１１　键型
碱金属和碱土金属的电负性较小，离子的极化力也较弱
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（Ｌｉ＋、Ｂｅ２＋除外），故它们的化合物大多是以离子键结合的。只有
极化力强的Ｂｅ２＋与Ｃｌ－、Ｂｒ－、Ｉ－才是共价键结合。
１０３１２　颜色
碱金属和碱土金属离子都具有稀有气体型的稳定结构，难以吸

收可见光的能量，所以都是无色的。
１０３１３　水溶性和水合盐
碱金属的盐，除 ＮａＨＣＯ３ 微溶，ＬｉＦ、Ｌｉ２ＣＯ３、Ｌｉ３ＰＯ４ 难溶

外，其他碱金属的卤化物、硝酸盐、硫酸盐、碳酸盐、磷酸盐都易
溶于水。碱土金属的氯化物、溴化物、碘化物和硝酸盐都易溶于
水。碱土金属的硫酸盐中，ＢｅＳＯ４ 和 ＭｇＳＯ４ 易溶于水，ＣａＳＯ４、
ＳｒＳＯ４和ＢａＳＯ４难溶于水。碱土金属的氟化物、碳酸盐和磷酸盐
都难溶于水。
有许多碱金属和碱土金属的盐自水溶液中析出结晶时，常带有

固定数量的水分子 （称为结晶水）。这种含有结晶水的盐称为水合
盐。形成水合盐的倾向，随着Ｌｉ＋、Ｎａ＋、Ｋ＋、Ｒｂ＋、Ｃｓ＋的离
子半径逐渐增大而依次递减。例如，Ｌｉ＋、Ｎａ＋的水合盐比 Ｋ＋的
水合盐多，Ｒｂ＋、Ｃｓ＋的水合盐则很少见。碱土金属的水合盐比碱
金属的多。
１０３１４　热稳定性
离子化合物的热稳定性与正离子的极化力和负离子的变形性有

关。如离子相互极化甚弱，即该盐的离子性显著，则热稳定性高，
加热不易分解。钾盐和钠盐受热不易分离，就是与Ｋ＋、Ｎａ＋的极
化力弱有关。如离子相互极化较强，即该盐的共价性增加，则热稳
定性较差。例如，铍盐和钾盐受热易分解，就与Ｂｅ２＋和Ｌｉ＋极化
力较强有关。
碱金属和碱土金属的含氧酸盐的稳定性与其酸根对应酸的挥发

性或稳定性有关。例如，同一金属的磷酸盐、硫酸盐的热稳定性大
于硝酸盐、碳酸盐，就是因为磷酸、硫酸的热稳定性大于硝酸、
碳酸。
１０３１５　氧化还原性
由于碱金属和碱土金属的原子易失去电子，故其离子必定难以

获得电子而被还原，氧化性非常弱。
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１０３１６　盐类的水解性
除Ｂｅ２＋、Ｍｇ２＋在水中能水解外，其余碱金属和碱土金属的离

子均不水解。
１０３１７　焰色反应
将受热易分解的碱金属和碱土金属盐放在火焰上加热，其原子

或离子的核外电子会跃迁到能级较高的空轨道上，然后回迁到能级
较低的轨道上来，这时发射出可见光。因各元素的原子或离子的电
子能级不同，所发射出的光波颜色也就不同。这种将物质放在火焰
上加热，出现各种不同颜色的现象，称作焰色反应。常见碱金属和
碱土金属的焰色反应如下。
元素　　　　　锂　钠　钾　　钙　　锶　　钡

焰色　　　　　红　黄　紫　橙红　洋红　绿
利用焰色反应的不同，可以分别初步检验这些离子是否存在。若将
上述元素的硝酸盐或氯酸盐按一定的比例与镁粉、松香、火药等混
合，可制成各种颜色的烟火。如把Ｓｒ（ＮＯ３）２或Ｂａ（ＮＯ３）２和硫磺、
氯酸钾以适当比例混合，可制成红色或绿色信号弹。
１０３２　碳酸钠和过碳酸钠
碳酸钠因色白且因其在水溶液中水解呈碱性，故有纯碱之称。

工业上制取纯碱，是在食盐溶液中，先通入ＮＨ３ 和ＣＯ２，使其生
成碳酸氢铵：

ＮＨ３＋ＣＯ２＋Ｈ２ Ｏ ＮＨ４ＨＣＯ３

所生成的ＮＨ４ＨＣＯ３即与溶液中的ＮａＣｌ发生复分解反应，生成微
溶的ＮａＨＣＯ３：

ＮＨ４ＨＣＯ３ 幑幐＋ＮａＣｌ ＮａＨＣＯ３↓＋ＮＨ４Ｃｌ
如果反应条件控制适当，大量的微溶性 ＮａＨＣＯ３ 便从溶液中沉淀
出来。过滤出ＮａＨＣＯ３，将其煅烧而成纯碱：

２ＮａＨＣＯ３
２００℃

Ｎａ２ＣＯ３＋ＣＯ２↑＋Ｈ２Ｏ

母液中留下ＮＨ４Ｃｌ和少量的ＮａＣｌ。若向该溶液中加入石灰乳便可
以回收氨：

２ＮＨ４Ｃｌ＋Ｃａ（ＯＨ）２ ２ＮＨ３↑＋ＣａＣｌ２＋２Ｈ２Ｏ
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最后弃掉溶液中余下的ＣａＣｌ２ 和少量 ＮａＣｌ。这种制碱方法称为苏
尔维 （ＥＳｏｌｖａｙ）制碱法。我国化学家侯德榜于１９４２年根据
ＮＨ４Ｃｌ在常温下的溶解度比 ＮａＣｌ大，但在较低温度时反而比
ＮａＣｌ小的事实，对苏尔维制碱法进行了重大改进。在沉淀 ＮａＨ
ＣＯ３ 后的母液中，加入食盐并冷却到１５℃以下，便析出 ＮＨ４Ｃｌ，
溶液 （含有 ＮａＣｌ）再用作制 ＮａＨＣＯ３ 的原料。这样就避免了
ＣａＣｌ２废渣的并生，食盐的利用率从７０％提高到９６％，从而提高
了经济效益并改善了环境。改进后的制碱工艺过程称为侯氏联合制
碱法。这项重大科技成果名扬于国内外。
碳酸钠有白色粉末的无水物和含结晶水的细粒结晶两种形态。

工业上主要应用无水碳酸钠，其在常温暴露于空气中能吸收ＣＯ２
和 Ｈ２Ｏ并放出热量，逐渐转变成团块状ＮａＨＣＯ３。碳酸钠易溶于
水，水溶液呈碱性。与碱土金属或重金属?离子形成难溶于水的沉
淀物。
碳酸钠是重要的基本化工原料之一，广泛应用于化工、冶金、

国防、纺织、印染、食品、玻璃、搪瓷、医药、造纸等行业。
过碳酸钠分子式为２Ｎａ２ＣＯ３·３Ｈ２Ｏ２。它是过氧化氢与碳酸

钠的加合物。呈白色结晶粉末状，易溶于水，并解离为过氧化氢和
碳酸钠。干燥的过碳酸钠在１００～１０５℃时分解成 Ｈ２Ｏ、Ｏ２ 和
Ｎａ２ＣＯ３·Ｈ２Ｏ。
过碳酸钠含有较高的活性氧 （理论值１５２８％）和在冷水中有

较大的溶解度，可用作合成洗涤剂的助剂，发挥漂白和去污作用。
在纺织、造纸工业中用作漂白剂。此外，过碳酸钠也是食品餐具的
消毒剂、口腔消毒剂、金属表面处理剂、地毯及硬物表面的清洗除
污剂、杀菌剂、除味剂等。
１０３３　碳酸钙
碳酸钙难溶于水。工业上有重质碳酸钙、轻质碳酸钙和胶体碳

酸钙之分。重质碳酸钙是天然白石 （含ＣａＣＯ３＞９０％）经机械粉
碎而成。轻质碳酸钙则是用沉淀法化学合成的。胶体碳酸钙则是在
制造轻质碳酸钙过程中，控制沉淀的粒径小于０１μｍ，再用表面

? 重金属是指密度大于５ｇ·ｃｍ－３的金属，如Ｃｕ、Ｎｉ、Ｃｏ、Ｚｎ、Ｃｄ、Ｈｇ等。
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活性剂 （如硬脂酸等）进行表面包覆而成。
制取轻质碳酸钙的工艺流程，是将石灰石 （含ＣａＣＯ３≥９５％）

与煤按一定比例混配后，在机械石灰窑中，经高温煅烧生成生石灰
和二氧化碳：

ＣａＣＯ３
△
ＣａＯ＋ＣＯ２

生石灰在消化池中用水消化，制成石灰乳：
ＣａＯ＋Ｈ２ Ｏ Ｃａ（ＯＨ）２

石灰乳过筛之后，送入碳化塔，在这里与石灰窑出来的并经过净化
的二氧化碳作用，直至ｐＨ为７，则生成碳酸钙：

Ｃａ（ＯＨ）２＋ＣＯ ２ ＣａＣＯ３↓＋Ｈ２Ｏ
生成的碳酸钙，经过离心机脱水，干燥，冷却，粉碎，过筛，即得
成品轻质碳酸钙。
轻质碳酸钙在橡胶、塑料工业中用作填充补强剂。胶体碳酸钙

的效果比轻质碳酸钙更佳。重质碳酸钙主要用于生产无水氯化钙和
玻璃，也用作橡胶、塑料的填料和建筑材料。
从ＣａＣＯ３的溶解性，可理解一些自然现象。例如，石灰石本

来是难溶于水，但遇含有ＣＯ２的水会生成可溶性的Ｃａ（ＨＣＯ３）２：
ＣａＣＯ３＋Ｈ２Ｏ＋ＣＯ ２ Ｃａ（ＨＣＯ３）２

当含有ＣＯ２的天然水渗入石灰石的岩层内时，在压力下便会慢慢
溶解石灰石，以至形成溶岩洞。倘若含有Ｃａ（ＨＣＯ３）２的水，自岩
洞顶上向下滴并减压时，将渐渐失去ＣＯ２而析出ＣａＣＯ３：

Ｃａ（ＨＣＯ３）２ ＣａＣＯ３＋Ｈ２Ｏ＋ＣＯ２
积年累月便会形成长条而下垂，形如钟乳。滴至岩洞底部，则 “凝
成”笋状，形成 “石林”。
１０３４　硫酸钠
硫酸钠有无水 （白色粉状）和含１０个结晶水两种形态。前者俗称

元明粉，后者则称为芒硝。如图１０１所示为硫酸钠的溶解度曲线。
由图可知，Ｎａ２ＳＯ４ 和 Ｎａ２ＳＯ４·１０Ｈ２Ｏ的曲线相交于３２４℃。在
３２４℃以下，Ｎａ２ＳＯ４的溶解度 （虚线）大于 Ｎａ２ＳＯ４·１０Ｈ２Ｏ的
溶解度；在３２４℃以上，Ｎａ２ＳＯ４·１０Ｈ２Ｏ的溶解度大于Ｎａ２ＳＯ４。
也就是说，在３２４℃以下进行结晶，析出的是 Ｎａ２ＳＯ４·１０Ｈ２Ｏ
晶体；而在３２４℃以上结晶，析出的是 Ｎａ２ＳＯ４。３２４℃称为
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Ｎａ２ＳＯ４和Ｎａ２ＳＯ４·１０Ｈ２Ｏ在溶液中的转变温度。所有无水盐及
其水合盐都有其转变温度。该温度位于溶解度曲线转折的地方。

图１０１　硫酸钠的溶解度曲线

无水硫酸钠是洗涤剂的重要成分之一。它还用于制造硫化钠、
玻璃、造纸、肥皂、染料、合成纤维、制革、医药和陶瓷等行业。
１０３５　硬水及其软化
１０３５１　硬水的概念
通常把含Ｃａ２＋、Ｍｇ２＋较多的天然水称为硬水，不含或仅含少

量Ｃａ２＋、Ｍｇ２＋的水称为软水。我国规定水的硬度标准是：１Ｌ水
中含 ＭｇＯ、ＣａＯ总量相当于１０ｍｇＣａＯ的水定为１°。一般８°的水
称为硬水。硬水中如含有Ｃａ（ＨＣＯ３）２和 Ｍｇ（ＨＣＯ３）２较多，受热
时易生成水垢。

Ｃａ（ＨＣＯ３）２
△
ＣａＣＯ３↓＋ＣＯ２↑＋Ｈ２Ｏ

２Ｍｇ（ＨＣＯ３）２
△
Ｍｇ２（ＯＨ）２ＣＯ３↓＋３ＣＯ２↑＋Ｈ２Ｏ

锅炉中如果生成锅垢，不仅耗费燃料，而且还有烧坏锅炉的危
险。在化工生产中，使用硬水也会影响产品的纯度和质量。因此，
工业上常需把硬水 “软化”。
１０３５２　硬水的软化
除去硬水中的Ｃａ２＋、Ｍｇ２＋称作硬水软化。硬水软化通常有化

学沉淀法和离子交换法等。
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① 化学沉淀法。它是按硬水中的钙、镁含量，定量地加入廉
价易得的沉淀剂 （如石灰及纯碱）使 Ｃａ２＋、Ｍｇ２＋ 成沉淀物而
除去：

Ｃａ２＋＋ＣＯ２－ ３ ＣａＣＯ３↓

Ｍｇ２＋＋ＣＯ２－ ３ ＭｇＣＯ３↓
Ｍｇ２＋＋２ＯＨ － Ｍｇ（ＯＨ）２↓

２Ｍｇ２＋＋２ＯＨ－＋ＣＯ２－ ３ Ｍｇ２（ＯＨ）２ＣＯ３↓

② 离子交换法。它是利用离子交换剂或树脂软化水的方法。
例如，离子交换剂人造沸石的主要成分是Ｎａ２Ｏ·Ａｌ２Ｏ３·２ＳｉＯ２·

ｎＨ２Ｏ，可简化写为Ｎａ２Ｚ。它是一种多孔性不溶于水的固体，其
中Ｎａ＋可与水中的Ｃａ２＋、Ｍｇ２＋进行交换：

Ｎａ２Ｚ＋Ｍ 幑幐２＋ ＭＺ＋２Ｎａ＋　（Ｍ＝Ｃａ、Ｍｇ）

当硬水通过 Ｎａ２Ｚ时，Ｃａ２＋、Ｍｇ２＋ 被截留在交换剂上，而

Ｎａ＋则进入水中，从而达到水的软化。待交换剂失去软化能力时，
可用８％～１０％ ＮａＣｌ溶液进行再生，这时交换剂上的 Ｃａ２＋、

Ｍｇ２＋可被Ｎａ＋交换下来。
离子交换树脂也具有离子交换的性能。它是具有网状结构

的高分子聚合物。在其网状骨架上含有许多能被离子交换的功
能团。根据交换离子种类的不同，可将离子交换树脂分为阳离
子交换树脂和阴离子交换树脂。利用离子交换树脂不仅可以除
去Ｃａ２＋、Ｍｇ２＋，而且可以制得几乎不含离子的 “去离子水”。
阳离子交换树脂的高分子骨架上含有酸性官能团 （如

—ＳＯ３Ｈ、—ＣＯＯＨ），此酸性官能团上的 Ｈ＋，能与水中的阳离子

Ｍｎ＋进行交换：
ｎＨＲ＋Ｍｎ 幑幐＋ ＭＲｎ＋ｎＨ＋

（Ｒ代表这类树脂除 Ｈ＋之外的部分）

上述反应是可逆的，用过的树脂再以稀盐酸处理即可重复使用。
阴离子交换树脂的高分子骨架上含有碱性官能团 ［如—ＮＨ３ＯＨ、

—Ｎ（ＣＨ３）３ＯＨ等］，此官能团上的ＯＨ－，能与水中的阴离子Ｘｎ－进
行交换：

ｎＲＯＨ＋Ｘｎ 幑幐－ ＲｎＸ＋ｎＯＨ－

（Ｒ代表这类树脂除ＯＨ－之外的部分）
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用过的树脂再以稀氢氧化钠溶液处理可重复使用。
由此可知，水通过阳离子交换树脂，则水中的阳离子被除去而

生成 Ｈ＋，再使水通过阴离子交换树脂，则水中的阴离子被除去而
生成ＯＨ－。两步所生成的Ｈ＋和ＯＨ－结合成水，这样即可把水中
的阳离子和阴离子几乎都除去。根据化学平衡原理，如果把阳、阴
离子交换树脂混合在一起，“去离子”的效果会更好，制得的纯水
纯度更高。

习　　　题

１０１　氢有哪三种同位素，写出重水的分子式 （提示：重水中的氢
为氘）。
１０２　氢作为新能源有哪些优点。
１０３　ｓ区元素中，是否有两性元素，举例说明。
１０４　钾、钠、镁着火燃烧是否可用二氧化碳灭火？为什么？
１０５　澄清的石灰水，通入ＣＯ２ 变为白色浑浊，继续通ＣＯ２ 又变为澄清
溶液，加热该溶液又出现白色浑浊。试解释，并写出方程式。
１０６　试用离子极化观点，解释 ＢｅＣｌ２、ＭｇＣｌ２、ＣａＣｌ２ 化合物的键型
变化？

１０７　侯氏联合制碱法相比苏尔维法，优点在哪里？
１０８　ｓ区元素中，哪些金属离子会产生水解。写出水解反应式。
１０９　如何用化学方法区别ＮａＯＨ、Ｎａ２ＣＯ３ 和ＮａＨＣＯ３ 这三种物质？
１０１０　有一白色固体，放在无色火焰上灼烧，火焰呈紫色；加入盐酸放
出ＣＯ２；在其溶液中加入ＣａＣｌ２ 溶液不生成沉淀，这是什么物质？
１０１１　不用其他试剂，如何由石灰石制取沉淀碳酸钙？
１０１２　什么叫硬水？硬水软化有哪些方法？
１０１３　有一天然水试样，经分析含 ＣａＯ 为５４０ｍｇ·Ｌ－１，ＭｇＯ 为

１６０ｍｇ·Ｌ－１，试计算该天然水的硬度？



１１　ｐ区元素
ｐ区元素位于周期表的右面，包括第１３（ⅢＡ）～１８（ⅧＡ）族，共
有六族。其中第１８（ⅧＡ）族为稀有气体元素，原子最外电子层达到
８电子 （Ｈｅ除外）较稳定结构，性质较为特殊，将另辟一处讨论。
下面讨论的ｐ区元素通性是指除第１８（ⅧＡ）族之外的各族。

１１１　ｐ区元素通论

ｐ区元素的外围电子构型为ｎｓ２ｎｐｘ（ｘ＝１～６）。各族元素从上
至下，金属性逐渐增强，非金属性逐渐减弱。尤其是第１３（ⅢＡ）～
１５（ⅤＡ）族这种变化尤为明显，每一族都是从典型的非金属元素
过渡到典型的金属元素。
绝大多数ｐ区元素可形成多种氧化态，其最高氧化态等于该元

素原子最外层电子数目 （氧、氟除外），正氧化态彼此之间的差值
一般为２。例如，硫原子最外层有６个电子，其最高氧化态为＋６，
还有＋２、＋４等正氧化态。这是因为ｐ区元素的电负性一般较大。
当它与电负性更大的元素原子键合形成正氧化态时，根据电子配对
理论，成键原子必须有未成对的电子，如有已成对的电子，成键之
前则必须激发为成单电子，这样就形成了正氧化态彼此相差２的变
化。但对氮来说，因其与氧成键时，Ｎ可提供１～５个价电子共有，
氮的氧化态有＋１、＋２、＋３、＋４和＋５。ｐ区各族元素原子价层
上的ｎｓ２电子对，从上到下越来越稳定，出现元素的低氧化态稳定
性逐渐增强的趋势。例如，硼族元素Ｂ、Ａｌ、Ｇａ、Ｉｎ、Ｔｌ中，Ｂ、
Ａｌ、Ｇａ的主要氧化态是＋３，Ｔｌ的主要氧化态是＋１；碳族元素
Ｃ、Ｓｉ、Ｇｅ、Ｓｎ、Ｐｂ中、Ｃ、Ｓｉ、Ｇｅ的主要氧化态是＋４，Ｐｂ的主
要氧化态是＋２。

ｐ区非金属元素的单质均以非极性共价键结合，但有些结合成
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有限的简单分子，如卤素分子Ｘ２、Ｏ２、Ｎ２ 和Ｓ８ 等，有些则结合
成无限的巨型分子，如Ｃ、Ｓｉ等。

ｐ区各族元素性质的递变，总的说来，从上至下有以下特点。

① 各族的第一个元素 （即第二周期元素）与同族其他元素性
质相差较大。这与第二周期ｐ区元素Ｂ、Ｃ、Ｎ、Ｏ、Ｆ的原子半径
小，２ｐ２ｐ轨道之间电子云容易重叠，形成 （ｐｐ）π键，以及第二
周期的价电子层无２ｄ轨道，而同族其他元素价电子层都有空的、
可利用的ｄ轨道有关。例如，氮气和白磷Ｐ４ 性质差异很大，前者
为气体，反应性能差；而白磷则为固体，性质活泼。ＣＯ２与ＳｉＯ２的
性质差别也很大。这与Ｃ、Ｎ除了能形成σ键外，还能形成 （ｐｐ）π
键，而Ｓｉ、Ｐ不能形成 （ｐｐ）π键有关。氮的氯化物只有ＮＣｌ３，而Ｐ
的氯化物有ＰＣｌ３ 和ＰＣｌ５，是因为 Ｎ没有２ｄ轨道，故不能形成
ＮＣｌ５。

② 各族的第四周期元素的性质稍有特殊性。例如，Ａｓ处于同
族的Ｐ和Ｓｂ之间，ＰＣｌ５和ＳｂＣｌ５均能存在，但ＡｓＣｌ５不存在；Ｂｒ
处于同族的 Ｃｌ和Ｉ之间，ＨＢｒＯ４ 的氧化性比 ＨＣｌＯ４、ＨＩＯ４ 略
强等。

ｐ区第四周期元素性质呈现特殊性的原因，是由于第二、三周
期的元素原子次外层为８个电子，而第四周期的元素次外层填有
１８个电子 （中间插入了１０个过渡元素）。由于１８电子层结构的屏
蔽效应比８电子层结构的小，因此，使得第四周期ｐ区元素原子的
有效核电荷显著增大，对核外电子的吸引力增强，原子半径增加的
幅度明显减小 （与同族元素相比）。这种性质上的缓慢递变，也使

ｐ区各同族的下面三个元素 （即位于第四、五、六周期的元素）的
性质较为接近。例如，１４（ⅣＡ）族中的 Ｇｅ、Ｓｎ、Ｐｂ；１５（ⅤＡ）
中Ａｓ、Ｓｂ、Ｂｉ。它们分别又称为锗分族和砷分族。

１１２　硼、碳、硅单质

１１２１　硼单质
硼在地壳中的含量少。在自然界中硼的重要矿石有硼砂

Ｎａ２Ｂ４Ｏ７·１０Ｈ２Ｏ，硼镁矿 Ｍｇ２Ｂ２Ｏ５·Ｈ２Ｏ和方硼石２Ｍｇ３Ｂ３Ｏ１５·
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ＭｇＣｌ２。我国西部地区的内陆盐湖及辽宁、吉林等省都产硼。
单质硼有两种同素异形体，即无定型硼和晶型硼。硼的熔点、

沸点都得高。晶型硼的硬度很大，在单质中仅次于金刚石。
１１２２　碳单质
碳在地壳中的含量约占００３％。自然界中，煤、石油、天然

图１１１　石墨的结构

气、二氧化碳、碳酸盐、动植物
体均含有碳元素。
金刚石为原子晶体。在所有

单质中，其熔点最高，在所有物
质中，其硬度?最大。在金刚石
晶体中，每个碳原子均以ｓｐ３ 杂
化轨道与其相邻的四个碳原子以

σ单键结合，呈正四面体。由于
晶体内没有自由电子，所以金刚
石不导电。其结构如图８６ （ｂ）
所示。
石墨为层状晶体，质软，有金属光泽，可导电。石墨的结构如

图１１１所示，碳原子排列成六角形，无数的六角形构成相互平行的
平面层，平面层内原子间距为１４１５ｐｍ，平面层之间的距离为

３３５ｐｍ。平面层上碳原子以ｓｐ２杂化轨道与其相邻的三个碳原子以σ
单键结合，每个碳原子还剩下１个２ｐ电子 （π电子）在１个未杂化
的２ｐ轨道上，这个２ｐ轨道垂直于平面层并相互平行，形成ｎ个碳
原子共有ｎ个π电子的大π键，即π电子在平面层上自由运动?。层
与层之间则以分子间力相结合。由于石墨晶体中存在多种结合力
（共价键、大π键和分子间力），所以是混合型晶体。
石墨具有金属光泽和良好的导电性、导热性，是由于石墨结构

中含有类似金属键性质的大π键。石墨具有润滑性和质地软与石墨
结构中层与层之间存在的范德华力较弱有关。石墨的熔点、沸点高

?

?

比较各种物质的硬度时，通常规定金刚石的硬度为１０，作为相对比较的基准。
这里的π电子类似于金属键中的自由电子，但后者一般是ｓ电子形成的。石墨

的导电性沿层面方向与层面垂直方向相差达１００００倍。
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是因为石墨平面层内碳原子以强的共价键结合的缘故。
当隔绝空气加热含碳的有机物时，碳从这些化合物中析出。这

种碳称为无定型碳，例如，木炭、焦炭、骨炭等。现经Ｘ射线研
究表明，无定型碳实际上是石墨的微晶体，也具有石墨六角形网
状平面的结构。但平面范围比石墨小得多，重叠不规则，层间距

图１１２　Ｃ６０二十面体截面图

○ 前面半球面碳原子；

● 后面半球面碳原子　

离也大。将无定型碳隔绝空气加热至
２９００～３３００Ｋ，碳原子的排列变成有
规则的石墨层状结构，这就是人造石
墨。在压力６×１０６ｋＰａ、温度１８００Ｋ
条件下，石墨转变为金刚石。人造金
刚石与天然金刚石的硬度相同，但晶
体较小，透明度较差。
近年来，发现碳的第三态———群

集态。它一方面具有石墨所固有的碳
原子的平面结构。另一方面又从平面
向立体过渡，形成６０个碳原子相结
合的坚固外壳的球状物，中间是空

的。若要从内部使这外壳破裂需要很高的压力 （１～１０４ＭＰａ）。这
种Ｃ６０的用途正在研究之中。例如，外国科学家发现３个原子的钾
同Ｃ６０相结合，在１８Ｋ时就有超导性，这是一种创记录的分子超导
性能；由于Ｃ６０群集碳具有坚固外壳，有人设想把它作为盛放液体
或气体分子的高压容器。Ｃ６０二十面体截面图如图１１２所示。
１９９１年又发现了一种新的碳固体形态———单层纳米碳管。它
具有纳米级直径及同心螺旋圆柱体的结构。单层纳米碳管具有金属
导电性或半导体性质。
１１２３　硅单质
硅在地壳中的含量约２７％，仅次于氧。在自然界主要以二氧

化硅和硅酸盐的形式存在。单质硅有无定型和晶型两种。晶体硅的
结构与金刚石相似，其熔点、沸点也比较高。晶体硅的导电性介于
非金属与金属之间，是重要的半导体材料。但必须指出，只有高纯
单晶硅才能作为半导体材料，其纯度要求在９９９９９９９％以上。所
谓单晶硅是指整块硅是一个完整的大晶体。当高纯硅中掺杂少量磷
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后，由于磷原子比硅多１个电子，与硅成键时余下１个电子，这种
硅就是ｎ型半导体；若高纯硅中掺杂少量硼，因硼原子比硅少１个
电子，与硅成键时尚缺１个电子，这种硅就是缺电子的ｐ型半
导体。
硅的化学性质不活泼，常温下不与水、空气、酸反应，但能与

强碱反应：

Ｓｉ＋２ＮａＯＨ＋Ｈ２ Ｏ Ｎａ２ＳｉＯ３＋２Ｈ２↑

在２００～４００℃条件下，硅能与 ＨＦ反应：

Ｓｉ＋４ＨＦ ＳｉＦ４↑＋２Ｈ２↑

　　在常温下Ｓｉ与Ｆ２ 生成ＳｉＦ４，反应速率快而且相当完全。但
Ｃｌ２与Ｓｉ在１４０℃时才开始反应生成ＳｉＣｌ４，且反应速率很慢。

１１３　硼、碳、硅的重要化合物

１１３１　硼烷和硅烷
１１３１１　硼烷
硼与氢可以形成在组成和结构上相当特殊的化合物。因这类化

合物的物理性质与碳的氢化物 （烷烃）相似，所以硼氢化物称为硼
烷。已知的硼烷分为两类：一类通式为ＢｎＨｎ＋４，如Ｂ２Ｈ６ （乙硼
烷）、Ｂ５Ｈ９ （戊硼烷９）、Ｂ１０Ｈ１４ （癸硼烷）等；另一类的通式为
ＢｎＨｎ＋６，如Ｂ４Ｈ１０ （丁硼烷）、Ｂ５Ｈ１１ （戊硼烷１１）等。
从硼原子仅有３个价电子来看，最简单的硼烷应为ＢＨ３，但

根据气体密度测定证明，最简单的硼烷是乙硼烷Ｂ２Ｈ６。这与乙烷
Ｃ２Ｈ６相比，硼似乎表现出４价，但这与硼仅有３个价电子不相
符。为了解释这一现象，对乙硼烷的结构曾争论多时。利用电子衍
射和Ｘ射线衍射分别测出气体和晶体中Ｂ２Ｈ６ 的结构为桥式结构，
如图１１３所示。
硼烷都是具有臭味的无色气体或液体，化学性质不稳定，在空

气中能自燃。
Ｂ２Ｈ６＋３Ｏ ２ Ｂ２Ｏ３＋３Ｈ２Ｏ

硼烷 燃 烧 时，放 出 大 量 的 热。例 如，１ｋｇＢ５Ｈ９ 燃 烧 时 放 出
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图１１３　Ｂ２Ｈ６ 的结构

６４１２７３４ｋＪ热量。硼烷毒性很大，其毒性与ＨＣＮ和ＣＯＣｌ２相近。空
气中乙硼烷的最高允许含量为０１μｇ·ｇ－１。鉴于硼烷的毒性大，现使
用的硼烷燃料是硼烷的衍生物———烷基取代物。例如，（Ｃ２Ｈ５）３Ｂ５Ｈ６
为高能液体燃料，（Ｃ２Ｈ５）２Ｂ１０Ｈ１２为高能固体燃料。
１１３１２　硅烷
硅的氢化物称作硅烷。与烷烃不同的是硅烷的数目是有限的，

这反映了硅原子间彼此结合成链的能力比碳差。目前已制得的硅烷
也只有几十种。硅与氢不能生成与烯烃、炔烃类似的不饱和化合
物，这与硅不能形成（ｐｐ）π键有关。因此硅烷的通式可以写作
ＳｉｎＨ２ｎ＋２。
最简单的硅烷为甲硅烷ＳｉＨ４。它不能由硅与氢直接反应生成，

可用 Ｍｇ２Ｓｉ溶于稀酸生成：
Ｍｇ２Ｓｉ＋４Ｈ ＋ ２Ｍｇ２＋＋ＳｉＨ４↑

ＳｉＨ４为无色无臭的气体，在空气中能自燃而生成二氧化硅和水：
ＳｉＨ４＋２Ｏ ２ ＳｉＯ２＋２Ｈ２Ｏ

碱是硅烷水解反应的催化剂，微量的碱即可使硅烷迅速水解：

ＳｉＨ４＋（ｎ＋２）Ｈ２Ｏ
碱催化

ＳｉＯ２·ｎＨ２Ｏ＋４Ｈ２↑
硅烷的热稳定性差，且随硅烷相对分子质量增大而愈易分解：

ＳｉＨ４
５００℃

Ｓｉ＋２Ｈ２

１１３２　卤化物
１１３２１　硼卤化物

ＢＸ３（Ｘ＝Ｆ、Ｃｌ、Ｂｒ、Ｉ）是Ｂ原子通过ｓｐ２杂化与Ｘ原子形成
的平面三角形分子。
卤化硼在潮湿空气中易水解而发烟，溶于水时也发生同样的
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变化。
ＢＸ３＋３Ｈ２ Ｏ Ｂ（ＯＨ）３＋３ＨＸ

其水解机理为：ＢＸ３＋Ｈ２Ｏ →
配位

Ｈ２Ｏ→ＢＸ３ →
排代

ＨＯＢＸ２＋ＨＸ

ＨＯＢＸ２＋２Ｈ２Ｏ
继续配位、

→
排代

Ｂ（ＯＨ）３＋２ＨＸ
但ＢＦ３水解生成的 ＨＦ，又能与ＢＦ３加合成 Ｈ［ＢＦ４］，故其总的水
解反应式为：

４ＢＦ３＋３Ｈ２ Ｏ Ｂ（ＯＨ）３＋３Ｈ［ＢＦ４］

其他三卤化硼一般不与相应的氢卤酸加合成 Ｈ［ＢＸ４］。这是因为Ｂ
原子半径小，随着卤素原子半径的增大，在Ｂ原子周围容纳四个
较大的原子更加困难。
１１３２２　碳卤化物
碳卤化物ＣＸ４ 中，ＣＦ４和ＣＣｌ４为化学惰性物质，常用作溶剂。

碳的氟氯化物，如ＣＦ２Ｃｌ２ （氟里昂Ｆｒｅｏｎ１２）和ＣＦＣｌ３ （Ｆｒｅｏｎ１１），
化学性质稳定，常温下不与金属、酸类、氧化剂反应，且毒性很低，
常用作制冷剂和化妆品的分散剂和喷雾剂等。现研究表明，正是它
们使臭氧层遭到破坏。因此，工业发达的国家已禁止开放性使用。
１１３２３　硅卤化物

ＳｉＸ４都是无色的，常温下ＳｉＦ４为气体；ＳｉＣｌ４、ＳｉＢｒ４为液体；

ＳｉＩ４为固体。
ＳｉＣｌ４为无色带有刺鼻气味的液体。在一定温度下，氯气与硅
反应可生成ＳｉＣｌ４：

Ｓｉ＋２Ｃｌ ２ ＳｉＣｌ４

ＳｉＣｌ４易水解，在潮湿的空气中与水蒸气发生水解作用会产生 ＨＣｌ
烟雾：

ＳｉＣｌ４＋３Ｈ２ Ｏ Ｈ２ＳｉＯ３＋４ＨＣｌ

ＳｉＣｌ４在适当条件下可被氢气还原成单晶硅：
ＳｉＣｌ４＋２Ｈ ２ Ｓｉ＋４ＨＣｌ

生成的单晶硅用于制作半导体器件。
１１３３　氧化物
１１３３１　氧化硼
无定型单质硼与氧在加热条件下可直接化合生成三氧化二硼

（Ｂ２Ｏ３）：



１９６　　 无机化学

４Ｂ＋３Ｏ２
△
２Ｂ２Ｏ３

硼酸受热脱水也可得到Ｂ２Ｏ３晶体：

２Ｈ３ＢＯ３
△
Ｂ２Ｏ３＋３Ｈ２Ｏ

在Ｂ２Ｏ３晶体中，不存在单个Ｂ２Ｏ３ 分子，而是含有—Ｂ—Ｏ—Ｂ—
Ｏ—链的大分子。硼与氧不能形成稳定的 Ｂ Ｏ双键。

Ｂ２Ｏ３与水反应可生成偏硼酸 （ＨＢＯ２）和硼酸：
Ｂ２Ｏ３＋Ｈ２ Ｏ ２ＨＢＯ２
ＨＢＯ２＋Ｈ２ Ｏ Ｈ３ＢＯ３

１１３３２　一氧化碳
碳的氧化物主要有ＣＯ２和ＣＯ两种。ＣＯ分子中共有１４个电子，

与Ｎ２相同，两者是等电子分子，故ＣＯ分子结构与Ｎ２ 分子相似。
在ＣＯ分子中，Ｃ与Ｏ通过一个σ键、两个π键相结合。两个π键中
有一个是由Ｏ原子提供一孤电子对形成π配键，其结构式如下：

←Ｃ Ｏ

ＣＯ分子中Ｃ的氧化态为＋２，处于Ｃ的中间值，既可作还原剂亦可作氧
化剂。例如：

作还原剂 ＣＯ
＋２

＋１２Ｏ２
燃烧

ＣＯ２
＋４

Ｆｅ２Ｏ３
＋３

＋３ＣＯ
＋２


△
２Ｆｅ
０
＋３ＣＯ２

＋４

作氧化剂 ＣＯ
＋２

＋２Ｈ２
Ｃｒ２Ｏ３·ＺｎＯ

６２３～


６７３Ｋ
ＣＨ３ＯＨ
－２

ＣＯ通常作为还原剂使用。
ＣＯ毒性很大。由于它能与人体血液中的血红蛋白结合形成稳定
的配合物，从而使血红蛋白失去输送氧气的功能。当空气中ＣＯ的含
量达０００２％ （体积分数）时，就会引起中毒，重度中毒者可引起心
肌坏死。对于轻度中毒者，可在空气流通的地方呼吸新鲜空气。
１１３３３　二氧化碳
它是无色无味的气体。虽然无毒，但空气中含量过高，也会使

人窒息。大气中ＣＯ２的含量几乎保持在约００３％ （体积分数），但
由于各国工业化和人民生活水平的提高，使空气中ＣＯ２ 的浓度逐
渐增加。目前，全球气温变暖的环境问题，被认为与空气中ＣＯ２
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浓度增加有关。因此，如何保持大气中ＣＯ２ 的平衡已引起科学界
的重视。根据ＣＯ２的物理、化学性质，对ＣＯ２ 进行综合利用或改
变燃料结构 （不用煤、汽油作燃料）将是减少ＣＯ２ 污染大气的重
要途径。

ＣＯ２易液化，临界温度?为３１１℃。在此温度下加压即可使

ＣＯ２变为液体，贮藏在钢瓶内。由于ＣＯ２ 易于液化和无毒，在提
取分离新技术中，可用作超临界萃取?的流体，用于提取天然色素
和香料，提纯食用油。
贮存于高压钢瓶中的 ＣＯ２，突然放空时除喷出大量气体外，

因其汽化热很高，余下部分被冷却而凝固成雪花状固态ＣＯ２，俗
称 “干冰”。干冰比普通的冰要冷得多，其冷冻温度可达到２０３～
１９３Ｋ，常用作制冷剂，也可作为水果或肉类的优良冷冻剂。

ＣＯ２是一种重要的化工原料，大量用于纯碱、尿素和碳酸盐
制造工业。

１１３３４　二氧化硅
二氧化硅又称硅石，有晶型和无定型之分。硅藻土是自然界中

一种无定型硅石。晶型二氧化硅在自然界中主要存在于石英石矿
中。无色透明的纯石英称为水晶。水晶被杂质染成有色的透明晶
体，紫色的称为紫水晶，淡褐色的称为茶晶，黑色的称为墨晶。水
晶可用于制造光学仪器和装饰品等。普通的砂粒是由小的石英颗粒
所组成，纯砂是白色的，但常被铁的化合物染成黄色或淡红色。
二氧化硅的化学性质很不活泼，不溶于水。在室温下仅与氢氟

酸反应生成四氟化硅：
ＳｉＯ２ ＋４ＨＦ ＳｉＦ４↑＋２Ｈ２Ｏ

在高温下二氧化硅可与强碱反应生成可溶性硅酸盐：

ＳｉＯ２＋２ＮａＯＨ
共熔

Ｎａ２ＳｉＯ３＋Ｈ２Ｏ

?

?

临界温度是物质处于临界状态时的温度，也就是加压使气体液化时所允许的最
高温度。

超临界萃取是利用超临界流体从液体或固体中，萃取出某种高沸点成分，以达
到分离和提纯目的的新技术。超临界流体是指某种气体超过其液体的临界温度和临界压
力时的物态。例如ＣＯ２液化的临界温度为３１１℃，临界压力为７４８ＭＰａ。
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１１３４　含氧酸及其盐
１１３４１　硼酸
硼酸的分子式为 Ｈ３ＢＯ３，它是白色晶体。硼酸晶体的结构单

位Ｂ（ＯＨ）３为平面三角形，硼原子位于三角形的中心 （见图１１４）。
分子内每一个硼原子通过ｓｐ２杂化轨道与氧原子以共价单键结合成

平面三角形。分子间通过氢键  帿Ｏ Ｈ Ｏ烄

烆

烌

烎Ｈ
连接成六角形的层

状平面。层与层之间的距离为３１８ｐｍ，借分子间力结合。因此，
硼酸晶体呈鳞片状，具解离性，用手捻磨有滑腻感。

图１１４　硼酸的结构 （平面层）

硼酸受热，经历如下变化：

４Ｈ３ＢＯ３
－４Ｈ２Ｏ

→
１００℃

４ＨＢＯ２
　

偏硼酸

－Ｈ２Ｏ
→

１４０℃
Ｈ２Ｂ４Ｏ７

　

四硼酸

－Ｈ２Ｏ

＞
→

１４０℃
２Ｂ２Ｏ３

　

硼酐

硼酸为一元弱酸。在水溶液中它不是直接解离出 Ｈ＋，而是接
受 Ｈ２Ｏ中的ＯＨ－放出 Ｈ＋：

Ｂ（ＯＨ）３＋Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｂ（ＯＨ）－４ ＋Ｈ＋　　Ｋ＝５８×１０－１０

这种特殊性是因为Ｂ原子是缺电子原子?，价层还有一个空轨道可
接纳孤电子对成配位键。
１１３４２　硼酸盐
硼酸与碱作用生成硼酸盐。当向硼酸溶液中加入 ＮａＯＨ，在

? 价电子数少于价层轨道数的原子称作缺电子原子。
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ｐＨ＜９６的弱碱性条件下，则生成四硼酸盐：
４Ｈ３ＢＯ３ ＋２ＮａＯＨ Ｎａ２Ｂ４Ｏ７＋７Ｈ２Ｏ

继续加碱至ｐＨ＝１１～１２时，主要生成偏硼酸盐：
Ｈ３ＢＯ３ ＋ＮａＯＨ ＮａＢＯ２＋２Ｈ２Ｏ

硼砂是含有十水的四硼酸盐Ｎａ２Ｂ４Ｏ７·１０Ｈ２Ｏ，为无色晶体。
在空气中易风化失水。受热时，先失去部分结晶水成为蓬松状物
质，在３５０～４００℃时便成为无水盐Ｎａ２Ｂ４Ｏ７；在８７８℃时变成熔融
体，冷却后成为透明的玻璃状物质称为硼砂玻璃。铁、钴、镍、锰
等金属氧化物，可以熔解在硼砂熔体中，显示出不同的特征颜色。
分析化学上称为硼砂珠试验：

Ｎａ２Ｂ４Ｏ７ ＋ＣｏＯ ２ＮａＢＯ２·Ｃｏ（ＢＯ２）２
　

（蓝色）

Ｎａ２Ｂ４Ｏ７ ＋ＮｉＯ ２ＮａＢＯ２·Ｎｉ（ＢＯ２）２
　

（棕色）

Ｎａ２Ｂ４Ｏ７ ＋ＭｎＯ ２ＮａＢＯ２·Ｍｎ（ＢＯ２）２
　

（绿色）

１１３４３　碳酸及碳酸盐
二氧化碳溶解于水生成碳酸。碳酸为二元弱酸，故有两种类型

的盐：正盐 （碳酸盐）和酸式盐 （碳酸氢盐）。
碱金属碳酸盐 （Ｌｉ２ＣＯ３ 除外）和碳酸铵易溶于水，而与它们

相对应的酸式盐则溶解度较小。其他的碳酸盐难溶于水，而其相对
应的酸式盐则溶解度较大。例如：

ＣａＣＯ３
　

（难溶）
＋ＣＯ２＋Ｈ２ Ｏ Ｃａ（ＨＣＯ３）２

　

（可溶）

当Ｎａ２ＣＯ３溶液和金属盐溶液反应时，由于水解在Ｎａ２ＣＯ３溶

液中存在着ＣＯ２－３ 、ＨＣＯ－３ 和ＯＨ－，因此可能生成正盐、碱式盐
或氢氧化物。至于生成哪类盐，取决于金属碳酸盐、氢氧化物的溶
解度。若碳酸盐溶解度小于相应的氢氧化物，则生成正盐；若两者
相近，则可能生成碱式盐；若氢氧化物的溶解度很小，则生成氢氧
化物沉淀。例如，Ｃａ２＋、Ａｇ＋ 生成碳酸盐沉淀；Ｍｇ２＋、Ｃｏ２＋、

Ｎｉ２＋、Ｚｎ２＋生成碱式碳酸盐沉淀；Ａｌ３＋、Ｃｒ３＋、Ｆｅ３＋则生成氢氧
化物沉淀。
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１１３４４　硅酸及其盐
硅酸常以通式ｘＳｉＯ２·ｙＨ２Ｏ 表示。现确知的有：正硅酸

Ｈ４ＳｉＯ４（ＳｉＯ２·２Ｈ２Ｏ）、偏硅酸 Ｈ２ＳｉＯ３（ＳｉＯ２·Ｈ２Ｏ）、二偏硅酸
Ｈ２Ｓｉ２Ｏ５（２ＳｉＯ２·Ｈ２Ｏ）、焦硅酸 Ｈ６Ｓｉ２Ｏ７（２ＳｉＯ２·３Ｈ２Ｏ）。其中
（ｘ／ｙ）＞１的硅酸称作多硅酸。由于各种硅酸中偏硅酸的组成最简
单，所以习惯上常用化学式 Ｈ２ＳｉＯ３代表硅酸。
硅酸不能用ＳｉＯ２与水直接反应制得，而只能由相应的可溶性

硅酸盐与酸反应生成：
ＳｉＯ２－３ ＋２Ｈ ＋ Ｈ２ＳｉＯ３

起初生成的硅酸是单分子的，可溶于水而不能立即沉淀出来。经相
当时间后，这些单分子硅酸逐渐缩聚成多硅酸，开始发生凝絮作
用，生成硅酸凝胶。再经老化和洗涤，烘干 （约１５０℃）即得
硅胶。
硅胶是一种白色稍透明的多孔性固体物质。其比表面积很大，

８００～９００ｍ２·ｇ－１，因此有很强的吸附性能，可作吸附剂。在实验
室中常用作干燥剂，用于天平和精密仪器的防潮。如果在制硅胶
时，加入氯化钴ＣｏＣｌ２，可制得变色硅胶。无水Ｃｏ２＋呈蓝色，水
合Ｃｏ２＋（ＣｏＣｌ２·６Ｈ２Ｏ）呈粉红色，所以干燥硅胶为蓝色，而吸
饱水分后则变为粉红色。吸水后的硅胶再经过烘干仍具有吸湿
能力。
当二氧化硅和纯碱共熔 （约１３００℃）时，放出ＣＯ２ 并生成多

种硅酸钠的混合物。当碱量大时，产物主要是相对分子质量较小的
可溶性硅酸钠。如果ＳｉＯ２含量高则生成相对分子质量较大的不溶
性硅酸钠。可溶性硅酸钠的熔体具有玻璃状态，称为可溶玻璃，习
惯上用Ｎａ２ＳｉＯ３ 表示。它是黏稠状液体又称水玻璃。它是无机胶
黏剂，还用作防火材料。除碱金属硅酸盐可溶以外，许多硅酸盐都
是难溶的，而且结构比较复杂。
１１３４５　分子筛
它是一类具有许多孔径均匀的孔道和内表面很大的孔穴的铝硅

酸盐晶体。直径较孔道小的分子能够进入孔穴之中，直径较孔道大
的分子则被拒之于孔外，从小晶粒之间的空隙中通过，从而起到筛
分分子的作用。分子筛的种类很多，有天然的如钠泡沸石 （沸石），
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也有人工合成的 （约有１５０种）。分子筛具有很大的比表面积 （８００～
９００ｍ２·ｇ－１），热稳定性高，因此，可作为高效干燥剂，对水分含
量低、流速大、温度高的气体或液体都有极高的干燥能力；还可作
为催化剂的载体和农业上脱叶剂、催熟剂、杀虫剂等药品的吸附载
体。此外，分子筛还具有离子交换性能，用于软化硬水、海水淡
化、合成洗涤剂的助洗组分。

１１４　高温结构陶瓷

高温结构陶瓷主要是氧化物、碳化物、氮化物、硼化物等。其
中氮化硅 （Ｓｉ３Ｎ４）、碳化硅 （ＳｉＣ）和氮化硼 （ＢＮ）等是当前研究
的热门课题。
氮化硅陶瓷是由Ｓｉ３Ｎ４添加Ｌａ２Ｏ３或ＣｅＯ２在特殊条件下烧结

而成的。它是类似钢和金刚石那样硬、铝那样轻的新型无机材料，
用于新型热机、柴油机以及耐热部件等方面。
碳化硅陶瓷与氮化硅陶瓷相比，室温下强度稍低，但随温度升

高降低很少。其蠕变小，抗氧化性能、耐磨、耐腐蚀性均优于氮
化硅。
氮化硼是一种白色耐高温的新型材料。ＢＮ中Ｂ—Ｎ键与Ｃ单

质中的Ｃ—Ｃ键是等电子体，故具有类似金刚石、石墨等晶型的结
构。其中石墨状ＢＮ称为白色石墨，具有耐高温、耐腐蚀、高硬
度、质轻、滑润、电绝缘、性质稳定等优异性能。

１１５　铝、锡、铅概述

铝在地壳中含量居第三位，约占８％。主要矿石有铝矾土
（Ａｌ２Ｏ３·２Ｈ２Ｏ）、冰晶石 （Ｎａ３ＡｌＦ６）、高岭土 （含 Ａｌ约２０％）、
蒙脱土 （含Ａｌ约１１％）。锡、铅在地壳中含量较少，主要矿石有
锡石 （主要成分ＳｎＯ２）、方铅矿 （ＰｂＳ）、白铅矿 （ＰｂＣＯ３）等。
铝虽然在地壳中含量较丰富，但由于其性质活泼，制铝工业在人类
历史上比锡、铅冶炼工业晚得多。
铝、锡和铅虽是活泼金属 （Ｅ ＜０），但在空气中还是比较稳
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定的，这是因为它们的表面均被一层致密保护膜包裹着。这三种金
属位于周期表中典型金属和非金属元素的交界区，为两性元素，其
中铝是典型的两性元素。它们既溶于非氧化性酸也能溶于碱析出氢
气。例如：

２Ａｌ＋６ＨＣｌ ２ＡｌＣｌ３＋３Ｈ２↑
Ｓｎ＋２ＨＣｌ ＳｎＣｌ２＋Ｈ２↑
２Ａｌ＋６ＮａＯＨ ２Ｎａ３ＡｌＯ３＋３Ｈ２↑
Ｓｎ＋２ＮａＯＨ Ｎａ２ＳｎＯ２＋Ｈ２↑

铝及其合金因其质轻、强度接近于钢和耐腐蚀，广泛用于日常
生活用具、包装铝箔、建筑门窗，以及制造飞机和汽车发动机的部
件。锡和铅是低熔点金属，是制作低熔点合金的原料，如作保险
丝、焊锡。现在，锡大量用于生产食品罐头的镀锡铁皮 （马口铁），
而铅则大量用于生产铅蓄电池和电缆皮等。铅因其密度大且对放射
性稳定是原子能工业不可缺少的防护放射线的材料。
值得注意的是，锡有灰锡、白锡和脆锡三种同素异形体，它们

在不同温度下可以相互转变：

灰锡幑 幐帯帯帯
１３２℃
白锡幑 幐帯帯

１６１℃
脆锡

在低温下白锡转变为粉末状灰锡的速率大大加快 （自催化作用），
所以锡制品 （含焊锡）如长期处于低温会自行毁坏。这种现象称为
“锡疫”。锡铁皮罐装的食品不宜冷藏。

１１６　铝、锡、铅的重要化合物

１１６１　氧化物及其氢氧化物
氧化铝主要有两种变体?αＡｌ２Ｏ３ 和γＡｌ２Ｏ３。自然界存在的

αＡｌ２Ｏ３洁白如玉，硬度仅次于金刚石，称为 “刚玉”。若其中含
微量的Ｃｒ２Ｏ３则显红色称为红宝石；若含有微量的Ｆｅ２Ｏ３及ＴｉＯ２
则称为蓝宝石。这些都是制造精密仪器的轴承、磨料、激光器件和
饰物的极好材料。αＡｌ２Ｏ３性质 “惰性”，既不溶于酸也不溶于碱，

? 同一物质在不同条件下可能生成几种不同的晶型，这几种晶型互称为变体。
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而γＡｌ２Ｏ３则既溶于酸也溶于碱。加热氢氧化铝至４５０～５００℃时
即脱水成γＡｌ２Ｏ３，超过９００℃则成αＡｌ２Ｏ３。γＡｌ２Ｏ３的比表面积
大 （２００～６００ｍ２·ｇ－１），可作为催化剂的载体。
铝、锡、铅的氧化物及其氢氧化物都具有两性。其中锡和铅的

氧化态有＋２、＋４，其酸碱性、氧化还原性的递变规律如下。

→
酸性增强

↑






还
原
性
增
强

ＳｎＯ，Ｓｎ（ＯＨ）２
（两性，偏碱）

ＰｂＯ，Ｐｂ（ＯＨ）２
（两性，偏碱）

　

ＳｎＯ２，Ｓｎ（ＯＨ）４
（两性，偏酸）

ＰｂＯ２，Ｐｂ（ＯＨ）４
（两性，偏酸） ↓







←

氧
化
性
增
强

碱性增强

锡和铅的氧化还原性可以由它们相应的标准电极电势来说明：
Ｓｎ４＋＋２ｅ 幑幐－ Ｓｎ２＋　　　　　　　　　　　Ｅ

Ａ＝＋０１５Ｖ

ＳｎＯ２－３ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＨＳｎＯ－２ ＋３ＯＨ－ Ｅ
Ｂ＝－０．９６Ｖ

ＰｂＯ２＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｐｂ２＋＋２Ｈ２Ｏ Ｅ
Ａ＝＋１４５５Ｖ

ＰｂＯ２＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＰｂＯ＋２ＯＨ－ Ｅ
Ｂ＝＋０２４８Ｖ

由此可见，在酸性介质中ＰｂＯ２是一种很强的氧化剂。例如，它能
氧化 Ｍｎ２＋成紫色的 ＭｎＯ－４ ：

２Ｍｎ２＋＋５ＰｂＯ２＋４Ｈ ＋ ２ＭｎＯ－４ ＋５Ｐｂ２＋＋２Ｈ２Ｏ

而在碱性介质中Ｓｎ（Ⅱ）则是典型的强还原剂，例如，它能还原
Ｂｉ（ＯＨ）３为金属铋：

３ＳｎＯ２－２ ＋２Ｂｉ（ＯＨ）３ ３ＳｎＯ２－３ ＋２Ｂｉ＋３Ｈ２Ｏ

１１６２　氯化物
无水氯化铝为无色晶体。由于 Ａｌ原子的价层轨道数 （为４）

大于价层电子数 （为３），因此在形成 ＡｌＣｌ３ 分子时还有一个空轨
道，可以接受另一个ＡｌＣｌ３中Ｃｌ原子的孤电子对结合成Ａｌ２Ｃｌ６分

Ａｌ

Ｃｌ

Ｃｌ

Ｃｌ→
Ａｌ

Ｃｌ

→
ＣｌＣｌ

图１１５　Ａｌ２Ｃｌ６ 结构

子 （见图１１５）。

　　氯化铝在水中溶解度很大，并发生水解：
ＡｌＣｌ３＋Ｈ２ 幑幐Ｏ Ａｌ（ＯＨ）Ｃｌ２＋ＨＣｌ

作为水处理絮凝剂使用的 “聚合氯化铝”是
氯化铝部分水解产物。它通过羟基交联缩合

成的无机高分子，分子中带有数量不等的羟基，为无色或黄色树脂
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状固体。它主要用于净化饮用水和工业废水处理。
二氯化锡在水中极易水解成白色碱式盐沉淀：

ＳｎＣｌ２＋Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｓｎ（ＯＨ）Ｃｌ↓＋ＨＣｌ
因此，配制ＳｎＣｌ２溶液时，须在水中先加入适量盐酸，以抑制其水
解。二氯化锡常用作还原剂，例如，它能还原 ＨｇＣｌ２ 为 Ｈｇ２Ｃｌ２
（白色沉淀）：

２ＨｇＣｌ２＋ＳｎＣｌ ２ Ｈｇ２Ｃｌ２↓＋ＳｎＣｌ４
该反应可用来鉴定溶液中是否有 Ｓｎ２＋ 的存在。如果用过量的

ＳｎＣｌ２，可将 Ｈｇ２Ｃｌ２进一步还原为金属汞：
Ｈｇ２Ｃｌ２＋ＳｎＣｌ ２ ２Ｈｇ↓＋ＳｎＣｌ４

ＳｎＣｌ２在空气中也易被氧化成ＳｎＣｌ４，因此常在配制好的溶液中投
入少许锡粒，以防止其被氧化：

ＳｎＣｌ４ 幑幐＋Ｓｎ ２ＳｎＣｌ２
二氯化铅在冷水中溶解度小，水解不显著，但可溶于浓盐酸，

生成ＰｂＣｌ－３ 等。
四氯化锡和四氯化铅在水溶液中强烈水解，在潮湿空气中产生

ＨＣｌ白雾。水解反应如下 （Ｒ代表Ｓｎ、Ｐｂ）：
ＲＣｌ４＋２Ｈ２ Ｏ ＲＯ２＋４ＨＣｌ

ＰｂＣｌ４在室温下不稳定，分解为ＰｂＣｌ２和Ｃｌ２。

１１６３　硫化物
由于Ａｌ３＋极易水解，加Ｓ２－于其溶液中得到的沉淀是Ａｌ（ＯＨ）３，

而不是Ａｌ２Ｓ３。

ＳｎＳ、ＳｎＳ２、ＰｂＳ均是难溶于水和稀酸的硫化物，它们的颜色
如下。

ＳｎＳ （棕色）　　　ＳｎＳ２ （黄色）　　　ＰｂＳ （黑色）
因Ｐｂ４＋的强氧化性，故无ＰｂＳ２存在。

ＳｎＳ２易溶于碱性硫化物生成硫代酸盐Ｎａ２ＳｎＳ３：
ＳｎＳ２＋Ｎａ２ Ｓ Ｎａ２ＳｎＳ３

ＳｎＳ、ＰｂＳ由于显碱性则不溶于碱性硫化物中。利用此性质，可以
将ＳｎＳ２与ＳｎＳ、ＰｂＳ分开。含 Ｎａ２ＳｎＳ３ 的溶液经酸化又可析出

ＳｎＳ２沉淀：
Ｎａ２ＳｎＳ３ ＋２ＨＣｌ ＳｎＳ２↓＋Ｈ２Ｓ↑＋２ＮａＣｌ
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ＰｂＳ虽不溶于稀酸和碱性硫化物，但可溶于稀硝酸和浓盐酸：
３ＰｂＳ＋８ＨＮＯ ３ ３Ｐｂ（ＮＯ３）２＋３Ｓ↓＋２ＮＯ↑＋４Ｈ２Ｏ
ＰｂＳ＋４ＨＣｌ（浓 ） Ｈ２Ｓ↑＋Ｈ２ＰｂＣｌ４

１１７　氮族元素

１１７１　概述
氮族元素包括氮、磷、砷、锑和铋。本族元素的原子结构特点

是，价电子层上有５个价电子，即ｎｓ２ｎｐ３。随着核电荷数增加，
本族元素的原子半径递增，电负性递减。因此，本族元素的性质递
变比较明显，从原子半径较小的非金属元素氮和磷，经过性质上介
于非金属与金属之间的砷和锑，过渡到金属元素铋，这体现了ｐ区
元素的非金属性从上至下逐渐减弱，金属性逐渐增强的一般规律。
氮族元素的氧化态主要是－３、＋３和＋５。它们和电负性较大

的元素 （如氟、氯、氧等）结合时，氧化态主要为＋３和＋５。氮
是第二周期元素，价层只有２ｓ、２ｐ轨道，无可利用的ｄ轨道，因
此只能生成三卤化物而无五卤化物，这是氮与本族其他元素的不同
点之一。氮与氧结合时，它的５个价电子可以全部参与价键的形成，
所以氮有＋５氧化态的含氧化合物。由于惰性电子对效应，由砷到
铋，形成＋３氧化态的趋势依次增强，而形成＋５氧化态的趋势则逐
渐减弱。本族元素形成－３氧化态的趋势从氮到铋减弱，直至铋不能
形成－３氧化态的稳定化合物。例如，氢化物中ＮＨ３最稳定而铋化
氢 （ ）在室温下就自动地分解了。
本族元素形成 Ｍ５＋ 所需的电离能均很高，至今仍未发现有

Ｍ５＋的离子化合物。Ｎ、Ｐ、Ａｓ的第一、二、三电离能之和仍太
高，也不能形成 Ｍ３＋化合物，只有Ｓｂ和Ｂｉ能与电负性最大的Ｆ
形成ＳｂＦ３、ＢｉＦ３离子化合物。这些离子化合物也只存在于固态，
遇水迅速水解为ＳｂＯ＋、ＢｉＯ＋。
本族元素的电负性不大，获得３个电子形成 Ｍ３－的可能性很

小，只有氮能与电离能小的金属反应，生成晶格能高的离子型氮化
物，如Ｌｉ３Ｎ、Ｂｅ３Ｎ２、Ｍｇ３Ｎ２、Ｃａ３Ｎ２。Ｎ３－只存在于固态，遇水
强烈水解放出氨气。
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１１７２　氮气

Ｎ２分子是以三键结合的，总键能 （９４６ｋＪ·ｍｏｌ－１）很高，所
以Ｎ２分子很稳定。氮气的化学性质很不活泼，和大多数物质难于
起反应。因此氮气常用来隔离空气，保护那些暴露于空气中易被氧
化变质的物质和挥发性易燃液体。有些反应也常需要在氮气的保护
下才能进行。虽然氮气在常温下，不能与氧直接化合成氮的氧化
物，但在燃烧过程中，当温度超过２０００℃时，空气中的Ｎ２便能与
Ｏ２反应生成氧化氮：

Ｎ２＋Ｏ ２ ２ＮＯ
２ＮＯ＋Ｏ ２ ２ＮＯ２

这是人类活动造成大气污染的ＮＯｘ 的来源之一。闪电也能使空气
中的Ｎ２和Ｏ２结合成ＮＯｘ，这是大气中ＮＯｘ 的天然来源之一。
１１７３　氨及铵盐
氨是具有特殊刺激气味的无色气味。由于氨分子间存在氢键，

氨的沸点为－３３４２℃，比同族其他元素的氢化物都高。液氨气化时
吸收大量的热，所以氨可用作制冷剂。氨为极性分子，极易溶于极性
溶剂 （如水或酒精）。在常温下，１体积水可溶解约７００体积的氨。氨
的水溶液称作氨水。市售氨水中氨含量为２５％～２８％。
液氨和水一样也能发生微弱的离解：

ＮＨ３＋ＮＨ 幑幐３ ＮＨ＋４ ＋ＮＨ－２ 　　Ｋ＝１×１０－３３

是一种良好的非水极性溶剂。例如，碱金属、钙、锶、钡均能溶于
液氨成为蓝色溶液，具有导电性，一般认为这是由于生成了溶剂化
电子ｅ（ＮＨ３）－ｎ 的缘故。

Ｍ＋ｎＮＨ３（ｌ） Ｍ＋＋ｅ（ＮＨ３）－ｎ
碱金属液氨溶液为强还原剂。
氨中的氮处于最低氧化态，在一定条件下可被氧化成较高氧化

态的氮的化合物或氮气。例如，氨在氧气中燃烧生成Ｎ２：
４ＮＨ３＋３Ｏ ２ ２Ｎ２＋６Ｈ２Ｏ

在催化剂作用下，氨可被氧气氧化为ＮＯ：

４ＮＨ３＋５Ｏ２
Ｐｔ
４ＮＯ＋６Ｈ２Ｏ

这是工业上制造硝酸最关键的一步反应。
氨中的氢可以被活泼金属取代。例如，金属钠与氨共热可制得
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氨基化钠：

２ＮＨ３＋２Ｎａ
△
２ＮａＮＨ２＋Ｈ２

氨分子中有弧电子对，可作为电子给予体与Ｈ＋以及许多金属离子
进行加合反应：

ＮＨ３＋Ｈ 幑幐＋ ＮＨ＋４
４ＮＨ３＋Ｃｕ 幑幐２＋ Ｃｕ（ＮＨ３）２＋４

铵盐是含有ＮＨ＋４ 化合物的总称。绝大多数铵盐都溶于水。铵
盐的主要特征是受热极易分解，其分解情况与酸根的性质有关。铵
盐的分解反应可看作是质子转移过程，因此组成铵盐的酸根，其对
应酸的酸性越弱，就越易接受质子，其盐便越不稳定。例如：


ＮＨ

Ｈ
↓


＋

４ＨＳ（ｓ）
△
ＮＨ３（ｇ）＋Ｈ２Ｓ（ｇ）


ＮＨ

Ｈ
↓


＋

４ＨＣＯ３（ｓ）
△
ＮＨ３（ｇ）＋ＣＯ２（ｇ）＋Ｈ２Ｏ（ｌ）

（ＮＨ４）２ＳＯ４（ｓ


）

Ｈ
↓


＋


△
ＮＨ３（ｇ）＋ＮＨ４ＨＳＯ４（ｓ）

热稳定性　ＮＨ４ＨＳ＜ＮＨ４ＨＣＯ３＜（ＮＨ４）２ＳＯ４
如果铵盐的酸根对应的酸具有氧化性，则放出的氨又被进一步

氧化为Ｎ２或Ｎ２Ｏ。例如，加热硝酸铵的分解反应：

５ＮＨ４ＮＯ３（ｓ）
△
４Ｎ２（ｇ）＋９Ｈ２Ｏ（ｇ）＋２ＨＮＯ３（ｇ）

ＮＨ４ＮＯ３（ｓ）
△


２５０℃

Ｎ２Ｏ（ｇ）＋２Ｈ２Ｏ（ｇ）

由此可知，铵盐受热分解并非都有ＮＨ３ 放出，用其来鉴别是
否铵盐便不可靠，但凡是铵盐与碱都能放出氨。例如：

ＮＨ４ＮＯ３ ＋ＮａＯＨ ＮＨ３（ｇ）＋Ｈ２Ｏ＋ＮａＮＯ３
反应产生的氨具有特殊的气味，它能使湿ｐＨ试纸变为蓝色。
１１７４　氮的氧化物
已 知 氮 的 氧 化 物 有：Ｎ２Ｏ、ＮＯ、Ｎ２Ｏ３、ＮＯ２ （Ｎ２Ｏ４）、

Ｎ２Ｏ５。Ｎ的氧化态依次为＋１、＋２、＋３、＋４、＋５。此外 Ｎ还
能形成很活泼的物质，其实验式为 ＮＯ３，作为过渡态已被光谱鉴



２０８　　 无机化学

定出来。氮的氧化物中，除 Ｎ２Ｏ毒性较小外，其他都有毒性。石
油工业尾气中含有各种氮的氧化物 （ＮＯｘ），燃料燃烧时也有ＮＯｘ
生成。据统计，全球人为排放的 ＮＯｘ （按 ＮＯ２）量估计为４８×
１０９ｋｇ·ａ－１，是造成大气污染的重要污染源。
工业上氨催化氧化可制得 ＮＯ。ＮＯ为无色气体，极易被 Ｏ２

进一步氧化成棕色的ＮＯ２气体：
２ＮＯ＋Ｏ ２ ２ＮＯ２

ＮＯ２溶于冷水，生成 ＨＮＯ２和 ＨＮＯ３：
２ＮＯ２＋Ｈ２ Ｏ ＨＮＯ２＋ＨＮＯ３

ＨＮＯ２本身不稳定，在热水中歧化为 ＨＮＯ３和ＮＯ：
３ＨＮＯ ２ ＨＮＯ３＋２ＮＯ＋Ｈ２Ｏ

所以ＮＯ２溶于热水生成 ＨＮＯ３和ＮＯ：
３ＮＯ２＋Ｈ２ Ｏ ２ＨＮＯ３＋ＮＯ

这是合成硝酸的反应。ＮＯ２是腐蚀性很强的气体。
１１７５　硝酸及其盐
硝酸是工业上重要的 “三酸”之一。它是制造炸药、塑料、硝

酸盐和许多其他化工产品的重要化工原料。纯硝酸为无色液体，沸
点较低 （８３℃），属挥发性酸。通常市售的硝酸含 ＨＮＯ３６８％～
７０％，相当于ｃ（ＨＮＯ３）＝１５ｍｏｌ·Ｌ－１。溶有１０％～１５％ＮＯ２ 的
浓硝酸 （含 ＨＮＯ３８０％）称为发烟硝酸。
硝酸受热或见光都会逐渐分解：

４ＨＮＯ ３ ４ＮＯ２＋Ｏ２＋２Ｈ２Ｏ
温度愈高，浓度愈大，分解愈甚。因此，在实验室中常将硝酸溶液
贮存于棕色瓶中，以避免阳光照射。由于硝酸分解时产生红棕色
ＮＯ２，ＮＯ２又复溶于硝酸，使硝酸呈黄至红色，溶解愈多，颜色
愈深。
硝酸是强酸也是强氧化剂。其作为氧化剂被还原的产物比较复

杂，Ｎ各级低氧化态的化合物都可能出现。这从氮的电势图中可以
看出，各电对的电势值都较大，且相差不多。氮的电势图如下所示。

ＮＯ－



３




１２５

０８０ ＮＯ ２
１０７ ＨＮＯ


２




０９４

１００


ＮＯ




０９６

１５８ Ｎ２


Ｏ







１１１

１７７ Ｎ ２
０２７ ＮＨ＋







４







０８８
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一个化学反应系统中，若同时存在几种可能的反应方向时，反应的
主要产物往往由反应速率较快的那个反应来决定。然而影响反应速
率的因素是多方面的，与金属种类及其表面状态、硝酸的浓度及其
还原产物有无自催化作用有关。从电势图来看 ＨＮＯ３还原成Ｎ２的
可能性比其他都高，但生成Ｎ２的反应速率较慢，所以硝酸的主要
产物不是Ｎ２。硝酸与金属 （锑、锡除外）的反应，都把金属氧化
成硝酸盐，而硝酸的还原产物，则视硝酸的浓度和金属的活泼性而
定。一般说来，浓硝酸的主要还原产物是 ＮＯ２；稀硝酸的主要还
原产物是ＮＯ，但如果是与活泼金属 （如Ｚｎ、Ｍｇ）反应，其主要
产物是Ｎ２Ｏ；极稀硝酸与活泼金属 （如锌）反应，其主要还原产
物是ＮＨ３（ＮＨ＋４ ）。例如：

Ｃｕ＋４ＨＮＯ３（浓 ） Ｃｕ（ＮＯ３）２＋２ＮＯ２＋２Ｈ２Ｏ
３Ｃｕ＋８ＨＮＯ３（稀 ） ３Ｃｕ（ＮＯ３）２＋２ＮＯ＋４Ｈ２Ｏ
４Ｚｎ＋１０ＨＮＯ３（稀 ） ４Ｚｎ（ＮＯ３）２＋Ｎ２Ｏ＋５Ｈ２Ｏ

４Ｚｎ＋１０ＨＮＯ３（极稀 ） ４Ｚｎ（ＮＯ３）２＋ＮＨ４ＮＯ３＋３Ｈ２Ｏ
锑、锡与硝酸反应生成相应的氧化物和ＮＯ２，其反应式为：

Ｓｎ＋４ＨＮＯ ３ ＳｎＯ２＋４ＮＯ２＋２Ｈ２Ｏ
２Ｓｂ＋１０ＨＮＯ ３ Ｓｂ２Ｏ５＋１０ＮＯ２＋５Ｈ２Ｏ

值得提出的是，浓硝酸的主要还原产物是 ＮＯ２，但不意味着
其氧化性比稀硝酸弱，因为浓硝酸与金属反应比稀硝酸激烈得多，
另外浓硝酸能氧化ＨＣｌ，而稀硝酸则不能；有些金属如铁、铝、铬
等不溶于冷的浓硝酸，这是因为这些金属表面被浓硝酸氧化，生成
了一层不溶于硝酸的致密氧化膜，即所谓的 “钝化”。
１体积硝酸与３体积盐酸组成的混合溶液称作王水。它可以溶
解金或铂。金溶于王水的反应式为：

ＨＮＯ３ ＋３ＨＣｌ ＮＯＣｌ＋２Ｈ２Ｏ＋Ｃｌ２
ＮＯＣｌ ＮＯ＋１２Ｃｌ２

＋）　Ａｕ＋３２Ｃｌ２ ＋ＨＣｌ ＨＡｕＣｌ４

Ａｕ＋ＨＮＯ３ ＋４ＨＣｌ ＨＡｕＣｌ４＋ＮＯ＋２Ｈ２Ｏ
硝酸盐都是离子化合物，大多溶于水。硝酸根离子无色，硝酸

盐的颜色决定于正离子的颜色。
硝酸分子不甚稳定，其生成的盐虽稳定性有所增加，但受热时
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仍能分解。硝酸盐热分解大致可分成三种类型。

① 电化序位于 Ｍｇ以前的金属硝酸盐，受热分解为相应的亚
硝酸盐并放出Ｏ２。例如：

２ＮａＮＯ３
△
２ＮａＮＯ２＋Ｏ２

② 电化序位于 Ｍｇ～Ｃｕ之间的金属硝酸盐，受热分解为相应
的氧化物，并放出ＮＯ２和Ｏ２。

２Ｐｂ（ＮＯ３）２
△
２ＰｂＯ＋４ＮＯ２＋Ｏ２

③ 电化序位于Ｃｕ之后的金属硝酸盐，受热分解生成金属单质，
并放出ＮＯ２和Ｏ２。

２ＡｇＮＯ３
△
２Ａｇ＋２ＮＯ２＋Ｏ２

由此可见，以上硝酸盐受热都能分解放出氧气，所以它们和可
燃性物质混在一起，引燃之后会迅速燃烧，产生大量气体，引起体
积膨胀。硝酸盐用于焰火和黑火药的制造，就是根据这种性质。
１１７６　亚硝酸及其盐
亚硝酸 ＨＮＯ２为弱酸。它由亚硝酸盐与稀硫酸反应制得：

Ｂａ（ＮＯ２）２＋Ｈ２ＳＯ ４ ＢａＳＯ４＋２ＨＮＯ２
亚硝酸极不稳定，只能存在于稀溶液中。若将其溶液加热则会分
解。
多数亚硝酸盐为无色、易溶于水的固体。亚硝酸盐有毒，是致

癌物质。
在亚硝酸及其盐中，氮的氧化态为＋３，处于中间氧化态。在

氧化还原反应中，既可得到电子 （氧化态降低）显氧化性；也可失
去电子 （氧化态升高）显还原性。在酸性溶液中，有关电对的Ｅ

值为：
ＨＮＯ２

　

（作氧化剂）
＋Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ ＮＯ＋Ｈ２Ｏ　　　　　Ｅ＝１００Ｖ

ＮＯ－３ ＋３Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ＨＮＯ２
　

（作还原剂）
＋Ｈ２Ｏ Ｅ＝０９４Ｖ

由此可见，在酸性溶液中 ＨＮＯ２ 的还原性很弱，而氧化性较强。
所以亚硝酸及其盐主要表现为氧化性。例如，它可氧化碘离子：

２Ｉ－＋２ＨＮＯ２＋２Ｈ ＋ ２ＮＯ＋Ｉ２＋２Ｈ２Ｏ
该反应用于定量测定亚硝酸盐的含量。
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亚硝酸盐只有遇到强氧化剂时，才显还原性。例如，在酸性介
质中与高锰酸钾 （ＫＭｎＯ４）反应：

２ＭｎＯ－４ ＋５ＨＮＯ２＋Ｈ ＋ ２Ｍｎ２＋＋５ＮＯ－３ ＋３Ｈ２Ｏ

ＮＯ－３ 在硫酸介质中，可被硫酸亚铁还原：

ＮＯ－３ ＋３Ｆｅ２＋＋４Ｈ ＋ ３Ｆｅ３＋＋ＮＯ＋２Ｈ２Ｏ

生成的ＮＯ再与过量的ＦｅＳＯ４ 反应生成棕色化合物ＦｅＳＯ４·ＮＯ。
这是硝酸根离子的特征反应。

ＮＯ－２ 在酸性 （Ｈ２ＳＯ４或乙酸）介质中，也可被ＦｅＳＯ４还原：

ＨＮＯ２＋Ｆｅ２＋＋Ｈ ＋ Ｆｅ３＋＋ＮＯ＋Ｈ２Ｏ

产生棕色化合物。它与ＮＯ－３ 的不同之处是ＮＯ－３ 在乙酸介质中与

ＦｅＳＯ４作用不显色。此外，在酸性介质中 ＮＯ－２ 能氧化Ｉ－，而

ＮＯ－３ 则不能。借此可以鉴别ＮＯ－２ 和ＮＯ－３ 。

１１８　磷及其化合物

１１８１　磷单质
磷的单质主要有黄磷、红磷和黑磷。红磷和黑磷是巨分子结

构，而黄磷则是由Ｐ４分子构成的分子晶体。黄磷因带微黄色又称

图１１６　Ｐ４ 分子结构

白磷，熔点４４１℃、沸点２８０５℃、
着火点５０℃。Ｐ４分子结构如图１１６
所示。它是正四面体结构，Ｐ原子
均位于四面体顶点，Ｐ原子之间以
共价单键结合，∠ＰＰＰ键角为６０°，
Ｐ—Ｐ键长２２１ｐｍ。因键轴偏离了ｐ
轨道的对称轴 （互成９０°），所以Ｐ４
是有张力的分子。这种结构比 Ｎ２
的结构不稳定得多，故黄磷的化学
性质比氮气活泼得多。黄磷在空气
中易自燃，因此必须保存在水中。

从元素性质来说，氮的非金属性比磷强。这是因为元素性质决定于
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原子结构，而单质的性质除决定于原子结构外，还决定于分子结
构。因此，在学习时，要注意元素与单质的区别。
将磷矿石、焦炭和硅石分别破碎后，按一定配比混合，投入电

炉经高温熔化，反应，可得黄磷。其反应式为：

２Ｃａ３（ＰＯ４）２＋１０Ｃ＋６ＳｉＯ２
△
Ｐ４＋６ＣａＳｉＯ３＋１０ＣＯ

黄磷在干燥气流中燃烧，冷却后可制得磷酐 （Ｐ４Ｏ１０）：

Ｐ４＋５Ｏ２
燃烧
Ｐ４Ｏ１０

１１８２　磷的氧化物
根据对磷酐蒸气密度的测定，其分子式为Ｐ４Ｏ１０，通常用的

Ｐ２Ｏ５是其最简化学式。磷酐为白色固体，具有强烈的吸水性，在
空气中吸收水分，迅速潮解，是吸水性最强的化学干燥剂。它甚至
还能从其他物质中夺取化合态的水。例如：

６Ｈ２ＳＯ４＋Ｐ４Ｏ １０ ６ＳＯ３＋４Ｈ３ＰＯ４
１２ＨＮＯ３＋Ｐ４Ｏ １０ ６Ｎ２Ｏ５＋４Ｈ３ＰＯ４

磷酐与水反应，视反应温度不同而生成各种磷酸：

Ｐ４Ｏ１０
＋２Ｈ２Ｏ
（冷 →）

（ＨＰＯ３）４
　

（偏磷酸）

＋２Ｈ２Ｏ
（热 →） ２Ｈ４Ｐ２Ｏ７

　

（焦磷酸）

＋２Ｈ２Ｏ
（沸 →） ４Ｈ３ＰＯ４　

（正磷酸）

磷的氧化物除 Ｐ４Ｏ１０外，还有 Ｐ４Ｏ６、Ｐ２Ｏ４、ＰＯ、Ｐ４Ｏ７、
Ｐ４Ｏ８、Ｐ４Ｏ９等。
１１８３　磷的含氧酸
磷的含氧酸以磷的氧化态来分，有磷酸 （Ｈ３ＰＯ４）、亚磷酸

（Ｈ３ＰＯ３）和次磷酸 （Ｈ３ＰＯ２）。
１１８３１　磷酸
它是磷的含氧酸中最稳定的酸。纯净的磷酸为无色晶体，熔点

４２℃，它是非挥发性酸。通常市售的磷酸是一种黏稠状液体，含
Ｈ３ＰＯ４８３％～９８％。磷酸是中强三元酸，氧化性很弱，不能作氧
化剂。强热磷酸，则脱水缩合成多磷酸，如图１１７所示。

　　磷酸脱水缩合可以发展成直链、支链和环状结构的多聚磷酸。
１１８３２　亚磷酸 （Ｈ３ＰＯ３）
它是无色晶体，易溶于水。Ｈ３ＰＯ３分子中虽有三个氢原子，
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
Ｏ

Ｐ
ＨＯ 

ＯＨ
ＯＨ　＋　Ｈ　Ｏ



Ｐ

Ｏ

Ｏ


Ｈ
ＯＨ

△

－Ｈ２
→
Ｏ


Ｏ

Ｐ
ＨＯ 

ＯＨ

Ｏ



Ｐ

Ｏ

Ｏ


Ｈ
ＯＨ

　

焦磷酸 Ｈ４Ｐ２Ｏ７


Ｏ

Ｐ
ＨＯ 

ＯＨ
ＯＨ　＋　Ｈ　Ｏ



Ｐ

Ｏ

Ｏ


Ｈ
ＯＨ　＋　Ｈ 　Ｏ



Ｐ

Ｏ

Ｏ


Ｈ
ＯＨ

△

－２Ｈ２
→
Ｏ


Ｏ

Ｐ
ＨＯ 

ＯＨ

Ｏ



Ｐ

Ｏ

Ｏ


Ｈ

Ｏ



Ｐ

Ｏ

Ｏ


Ｈ
ＯＨ

　

三磷酸 Ｈ５Ｐ３Ｏ１０


Ｏ

Ｐ
ＨＯ 

ＯＨ
ＯＨ　＋　Ｈ　Ｏ

　
　
＋
　
　
Ｐ

ＨＯ ＯＨ


Ｏ ＯＨ



Ｐ

Ｏ

Ｏ


Ｈ
ＯＨ

△

－３Ｈ２
→
Ｏ

ＯＰ



Ｏ

ＨＯ Ｏ
Ｐ


Ｏ ＯＨ





Ｐ

Ｏ

ＯＨＯ

　

三偏磷酸 （ＨＰＯ３）３

　



Ｐ

Ｏ

ＨＯ ＯＨ
　
Ｏ　
Ｈ

　

＋

　



Ｐ

Ｏ

ＨＯ ＯＨ
　
Ｏ　

Ｈ

Ｐ

ＨＯ ＯＨ
Ｏ

ＯＨ

　　　 Ｐ

ＨＯ Ｏ ＯＨ

ＯＨ

△
－４Ｈ２

→
Ｏ



Ｐ

Ｏ

ＨＯ Ｏ



Ｐ

Ｏ

ＯＨ
　
Ｏ

　
Ｏ

Ｐ

ＨＯ Ｏ Ｏ

Ｐ

Ｏ ＯＨ
　

四偏磷酸 （ＨＰＯ３）４

　　

图１１７　磷酸脱水缩合成多磷酸示意图

但只有两个氢原子可解离出 Ｈ＋，是二元弱酸。其结构式为：

ＰＨＯ




Ｈ

Ｏ

ＯＨ

亚磷酸为强还原剂，在空气中逐渐氧化成磷酸。若亚磷酸受热至
１８０℃，则分解成正磷酸和磷化氢。它是制造塑料稳定剂的原料，
也用于合成纤维和亚磷酸盐制造工业。
１１８４　磷酸盐及多聚磷酸盐
磷酸盐有正盐、磷酸氢盐和磷酸二氢盐。在各种磷酸盐中，
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除碱金属 （锂例外）和铵盐以及碱土金属的磷酸二氢盐能溶于水
外，其余磷酸盐均不溶于水。
可溶性磷酸二氢盐的水溶液呈弱酸性。这是因为磷酸二氢离子

（Ｈ２ＰＯ－４ ）在溶液中存在离解和水解两种平衡：
Ｈ２ＰＯ－ 幑幐４ ＨＰＯ２－４ ＋Ｈ＋　　Ｋ

１＝６２３×１０－８

Ｈ２ＰＯ－４ ＋Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ３ＰＯ４＋ＯＨ－ Ｋ
２＝１３３×１０－１２

从Ｋ值来看，Ｋ
１＞Ｋ


２，故离解是主要的，溶液呈酸性。相反地，

可溶性磷酸氢盐的水溶液中，因 ＨＰＯ－４ 离解常数很小，水解常数
较大，故水解是主要的，溶液呈碱性。ＰＯ３－４ 在水溶液中强烈水
解，碱金属磷酸盐的水溶液呈强碱性：

ＰＯ３－４ ＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ＨＰＯ２－４ ＋ＯＨ－

磷酸盐与过量的钼酸铵（ＮＨ４）２ＭｏＯ４，在含有硝酸的水溶液
中加热，可慢慢析出黄色的磷钼酸铵沉淀：
ＰＯ３－４ ＋１２ＭｏＯ２－４ ＋２４Ｈ＋＋３ＮＨ＋ ４ （ＮＨ４）３ＰＯ４·１２ＭｏＯ３↓＋１２Ｈ２Ｏ

该反应用于鉴定ＰＯ３－４ 的存在。
多聚磷酸盐中，比较重要的有三聚磷酸钠（Ｎａ５Ｐ３Ｏ１０）和六偏

磷酸钠（ＮａＰＯ３）６。三聚磷酸钠主要用作合成洗涤剂的助剂、软水
剂，此外，对润滑油与脂肪有强烈的乳化作用，可用来调节缓冲皂
液的ｐＨ。六偏磷酸钠与碱土金属结合成可溶性复盐，可作为锅炉
水垢 （主要含钙、镁的沉淀物）的溶解剂，是一种良好的软水剂。
此外，六偏磷酸钠在食品工业中，可作为食品品质改良剂，ｐＨ调
节剂、黏着剂和膨胀剂等，用于豆类、果蔬罐头、肉类罐头加工
业。若将六偏磷酸钠加入啤酒中能澄清酒液，并防止啤酒变浑浊。
三聚磷酸钠的制备是先用纯碱中和磷酸：
６Ｈ３ＰＯ４＋５Ｎａ２ＣＯ ３ ４Ｎａ２ＨＰＯ４＋２ＮａＨ２ＰＯ４＋５Ｈ２Ｏ＋５ＣＯ２

生成的Ｎａ２ＨＰＯ４ 与ＮａＨ２ＰＯ４ 混合物，经过干燥和聚合即可得到
三聚磷酸钠：

４Ｎａ２ＨＰＯ４＋２ＮａＨ２ＰＯ ４ ２Ｎａ５Ｐ３Ｏ１０＋４Ｈ２Ｏ

六偏磷酸钠的制备是在６２７℃下，将ＮａＨ２ＰＯ４煅烧脱水熔融，
然后骤冷制得。其反应式为：

６ＮａＨ２ＰＯ４
△ （ＮａＰＯ３）６＋６Ｈ２Ｏ
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１１８５　磷的氯化物
磷的氯化物有ＰＣｌ３和ＰＣｌ５。它们是磷在干燥氯气中燃烧生成

的。氯气与过量磷反应生成ＰＣｌ３，而过量氯与磷反应则生成ＰＣｌ５。
ＰＣｌ５是无色晶体，易分解为ＰＣｌ３和Ｃｌ２：

ＰＣｌ 幑幐５ ＰＣｌ３＋Ｃｌ２
这是一个可逆反应，高于３００℃时平衡几乎偏向右边；在通常情况
下，平衡偏向左边。
ＰＣｌ５和ＰＣｌ３都极易水解，还可与醇类反应：

ＰＣｌ５＋Ｈ２ Ｏ ＰＯＣｌ３＋２ＨＣｌ　　　　　　　
ＰＯＣｌ３＋３Ｈ２ Ｏ Ｈ３ＰＯ４＋３ＨＣｌ
ＰＣｌ３＋３Ｈ２ Ｏ Ｈ３ＰＯ３＋３ＨＣｌ
ＰＣｌ５ ＋ＲＯＨ ＰＯＣｌ３＋ＲＣｌ＋ＨＣｌ　（式中，Ｒ代表烷基）

ＰＣｌ３＋３Ｃ２Ｈ５ ＯＨ （Ｃ２Ｈ５Ｏ）２ＰＯＨ＋Ｃ２Ｈ５Ｃｌ＋２ＨＣｌ

１１９　砷、锑、铋

１１９１　概述
砷、锑、铋在自然界中主要以硫化矿存在。如雌黄 （Ａｓ２Ｓ３）、

雄黄 （Ａｓ４Ｓ４）、砷硫铁矿 （ＦｅＡｓＳ）、辉锑矿 （Ｓｂ２Ｓ３）和辉铋矿
（Ｂｉ２Ｓ３）。许多硫化矿中也含有少量的砷。锑是我国丰产元素，储
量居世界首位。
由砷、锑、铋的硫化矿制取相应的单质可以将矿石先焙烧成氧

化物，然后再用炭还原。例如：
２Ｓｂ２Ｓ３＋９Ｏ ２ ２Ｓｂ２Ｏ３＋６ＳＯ２
Ｓｂ２Ｏ３ ＋３Ｃ ２Ｓｂ＋３ＣＯ

焙烧硫化矿时，其中的砷转化为Ａｓ２Ｏ３ （俗称砒霜）。Ａｓ２Ｏ３ 易升
华而逸入空气，严重污染环境。另外生成的ＳＯ２ 如不经处理任其
排入大气也会造成环境污染，所以， “土法”冶炼硫化矿应坚决
取缔。
砷、锑、铋的熔点顺序降低，铋的熔点为２７１３℃。常温下，

砷、锑、铋在空气中都比较稳定。它们不溶于稀酸，但都溶于热的
浓硫酸。锑和铋分别生成Ｓｂ２（ＳＯ４）３ 和 Ｂｉ２（ＳＯ４）３，砷则生成
Ａｓ２Ｏ３，硫酸便被还原成ＳＯ２。它们与浓硝酸作用，砷和锑分别生
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成Ｈ３ＡｓＯ４和Ｓｂ２Ｏ５·ｘＨ２Ｏ，而铋则因＋５氧化态不稳定，Ｂｉ２Ｏ３
显碱性，故生成Ｂｉ（ＮＯ３）２。砷能溶于熔融的氢氧化钠：

２Ａｓ＋６ＮａＯＨ＋２Ｈ２ Ｏ ２Ｎａ３ＡｓＯ４＋５Ｈ２↑
而锑、铋则不能。
砷、锑、铋能与大多数金属形成合金和化合物。如易熔的伍德

合金 （Ｂｉ、Ｐｂ、Ｓｎ、Ｃｄ的质量比为４∶２∶１∶１）熔点７１℃；与碱
金属形成Ａ３Ｍ型的化合物 （Ａ代表Ｌｉ、Ｎａ、Ｋ、Ｒｂ、Ｃｓ；Ｍ 代
表Ａｓ、Ｓｂ、Ｂｉ）；与 Ａｌ、Ｇａ、Ｉｎ金属形成砷化镓 ＧａＡｓ、锑化镓
ＧａＳｂ、砷化铟ＩｎＡｓ、锑化铝 ＡｌＳｂ等。这些化合物均可作为半导
体材料。

１１９２　氢化物
砷、锑、铋均能形成氢化物。砷化氢 ＡｓＨ３、锑化氢ＳｂＨ３、

铋化氢ＢｉＨ３，又分别称作胂。它们都是具有大蒜味、有毒的气体。
它们的稳定性依序降低。ＢｉＨ３ 在室温下几乎不能稳定存在。它们
的热分解用来检验砷、锑、铋的存在。其中著名的马氏?试砷法是
将试样、锌和硫酸 （或盐酸）混合，反应生成的气体导入加热的玻
璃管中，如试样中含有砷的化合物，则生成的胂在加热部位分解成
亮黑色的 “砷镜”。其过程的反应式为：

Ａｓ２Ｏ３＋６Ｚｎ＋６Ｈ２ＳＯ ４ ２ＡｓＨ３＋６ＺｎＳＯ４＋３Ｈ２Ｏ

２ＡｓＨ３
△
２Ａｓ＋３Ｈ２

如果是含锑的化合物则生成亮棕色的 “锑镜”。锑镜不溶于ＮａＣｌＯ，
而砷镜可溶，可以此区别。
胂是一种很强的还原剂，除能与一般常见氧化剂反应外，还能

与Ａｇ＋反应析出银。
ＡｓＨ３＋６Ａｇ＋＋３Ｈ２ Ｏ Ｈ３ＡｓＯ３＋６Ａｇ＋６Ｈ＋

根据该反应可用ＡｇＮＯ３溶液除去有毒的ＡｓＨ３气体。

１１９３　氧化物及其水合物
砷、锑、铋可形成氧化态为＋３和＋５的氧化物。它们的氧化

物及其水合物的酸碱性、氧化还原性如下所示。

? 马氏 Ｍａｒｓｈ。
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碱性增强、还原性（ →＋３ ＋５）
→

减弱

↓



酸
性
增
强

Ａｓ２Ｏ３（Ｈ３ＡｓＯ３）
两性偏酸

Ａｓ２Ｏ５（Ｈ３ＡｓＯ４）
弱酸

　

Ｓｂ２Ｏ３［Ｓｂ（ＯＨ）３］
两性偏碱

Ｓｂ２Ｏ５（Ｓｂ２Ｏ５·ｘＨ２Ｏ）
弱酸

　

Ｂｉ２Ｏ３［Ｂｉ（ＯＨ）３］
碱性

Ｂｉ２Ｏ５
弱酸性

↑


←

碱
性
增
强

酸性增强、氧化性（ →＋５ ＋３）减弱

砷、锑、铋氧化物及其水合物酸碱性的递变，完全符合周期表中元
素性质的递变规律。即元素的非金属性减弱，所形成的氧化物及其
水合物的酸性也减弱或碱性增强。同一元素的氧化物及其水合物的
酸碱性，随其元素的氧化态升高，酸性增强或碱性减弱。

＋３氧化态的砷、锑、铋的还原性，＋５氧化态的氧化性递变
规律，可以用它们相应的电对电极电势来说明。它们的电极电
势为：

Ｅ
Ａ：Ｅ（Ｈ３ＡｓＯ４／Ｈ３ＡｓＯ３）＝０５６Ｖ＜Ｅ（Ｓｂ２Ｏ５／ＳｂＯ＋）＝０５８１Ｖ

＜Ｅ（Ｂｉ２Ｏ５／ＢｉＯ＋）＝１６Ｖ　　　　　　

Ｅ
Ｂ：Ｅ（ＡｓＯ３－４ ／ＡｓＯ－２ ）＝－０６７Ｖ＜Ｅ（ＳｂＯ３－４ ／ＳｂＯ３－３ ）＝－０４０Ｖ

＜Ｅ（ＢｉＯ－３／Ｂｉ２Ｏ３）＝０５５Ｖ
可见Ｂｉ２Ｏ５的氧化性最强，而 Ｈ３ＡｓＯ３则具有较强的还原性。

Ｈ３ＡｓＯ３只存在于溶液，Ｓｂ（ＯＨ）３，Ｂｉ（ＯＨ）３ 都是难溶于水
的沉淀。铋酸很难制得，但已制得铋酸盐，如偏铋酸钠 ＮａＢｉＯ３。
用酸处理 ＮａＢｉＯ３ 可见到红棕色的 Ｂｉ２Ｏ５，但很快分解为 Ｂｉ２Ｏ３
和Ｏ２。

１１９４　氯化物
ＡｓＣｌ３、ＳｂＣｌ３、ＢｉＣｌ３ 在水中都极易水解。它们的水解反

应为：
ＡｓＣｌ３＋３Ｈ２ Ｏ Ｈ３ＡｓＯ３＋３ＨＣｌ

ＳｂＣｌ３＋２Ｈ２ Ｏ Ｓｂ（ＯＨ）２Ｃｌ＋２ＨＣｌ　　　


　　
－Ｈ２Ｏ

ＳｂＯＣｌ→ ↓
氯氧化锑（白色）

ＢｉＣｌ３＋２Ｈ２ Ｏ Ｂｉ（ＯＨ）２Ｃｌ＋２ＨＣｌ


　　
－Ｈ２Ｏ

ＢｉＯＣｌ→ ↓
氯氧化铋（白色）
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Ｓｂ（Ⅲ）、Ｂｉ（Ⅲ）的硝酸盐和硫酸盐水解也生成相应的白色碱式盐
沉淀。根据平衡移动原理，加酸可以遏止盐类水解，因此配制该盐
水溶液时，必须加相应的酸。
１１９５　硫化物
在＋３、＋５氧化态的Ａｓ、Ｓｂ以及＋３氧化态Ｂｉ的盐溶液中，

分别通入 Ｈ２Ｓ，可得到一系列的有色硫化物沉淀，其颜色为：
Ａｓ２Ｓ３（黄色）　Ｓｂ２Ｓ３（橙红色）　Ｂｉ２Ｓ３（黑色）

Ａｓ２Ｓ５（黄色）　Ｓｂ２Ｓ５（橙红色）

这些硫化物的酸碱性与其相应的氧化物酸碱性相似。由于
Ａｓ２Ｓ３、Ｓｂ２Ｓ３是两性，因此可溶于碱性硫化物：

Ａｓ２Ｓ３＋３Ｎａ２ Ｓ ２Ｎａ３ＡｓＳ３
　

硫代亚砷酸钠

Ｓｂ２Ｓ３＋３Ｎａ２ Ｓ ２Ｎａ３ＳｂＳ３
　

硫代亚锑酸钠

因Ａｓ２Ｓ５、Ｓｂ２Ｓ５为酸性硫化物，比Ａｓ２Ｓ３、Ｓｂ２Ｓ３ 更易溶于碱性硫
化物中，例如：

Ｓｂ２Ｓ５＋３Ｎａ２ Ｓ ２Ｎａ３ＳｂＳ４
　

硫代锑酸钠

因Ｂｉ２Ｓ３是碱性则不能溶于碱性硫化物。
砷、锑的硫代酸盐均可与酸反应，放出 Ｈ２Ｓ并析出相应的硫

化物。
例如：

２ＡｓＳ３－３ ＋６Ｈ ＋ Ａｓ２Ｓ３↓＋３Ｈ２Ｓ↑

２ＳｂＳ３－４ ＋６Ｈ ＋ Ｓｂ２Ｓ５↓＋３Ｈ２Ｓ↑
硫代酸盐的生成和分解在分析化学上可用于这些元素离子的分离和

鉴定。

１１１０　半导体材料

半导体是指其导电性能介于导体和绝缘体之间的非离子性导电

物质，室温时其电阻率约为１０－３～１０９Ω·ｃｍ。已知半导体材料包
括范围很广，如硅、锗、砷化镓 （ＧａＡｓ）、大多数金属氧化物及金
属硫化物等。半导体中杂质的含量和外界条件的改变 （如温度变



１１　ｐ区元素 ２１９　　

化、受光照射等）都会使半导体的导电性能发生显著的变化。因
此，对半导体材料的纯度要求很高，通常在９９９９９９％以上。然后
在此种高纯物质中，掺入适量的杂质使其变为ｐ型半导体或ｎ型半
导体。例如，在硅、锗中掺入铝、镓、铟后，就成为ｐ型半导体；
或掺入磷、砷、锑后，便得到ｎ型半导体。这两类半导体可构成一
个ｐｎ结。这种ｐｎ结具有单向导电或在光照下产生电势差的特
性。利用这些特性可以制成各种半导体器件，如二极管、三极管和
集成电路等。
化合物半导体是指由两种或两种以上的元素化合而成的半导

体。化合物半导体的成分和结构较为复杂，制备单晶也比较困难。
目前研究比较多的是ⅢＡ—ⅤＡ族化合物半导体，它们在电能与光
能相互转换上的应用较广泛。例如，由ＧａＡｓ制成的发光二极管用
在袖珍计算器、电子表及许多仪器的α数字输出显示器中，此外
也用于制造微波器件和激光器。由ＩｎＳｂ制成的发光二极管，可将
光能转换成电能，用于制造光导红外线检测器。
玻璃半导体是一种玻璃状结构的半导体材料。在常态下为绝缘

体，而在一定的电场、压力、温度或光照的作用下，可呈现半导体
的导电特性。目前玻璃半导体大体上有三类：第一类是元素 （如
硒、硅）半导体；第二类是金属或氮化物、氧化物玻璃半导体，例
如，由无机氧化物 （如ＳｉＯ２和Ｂ２Ｏ３等）和过渡金属离子 （如Ｆｅ、
Ｃｕ、Ｍｏ、Ｖ和Ｃｏ等）组成的玻璃半导体；第三类是非氧化物玻
璃半导体，也称硫系玻璃半导体，它由Ｓ、Ｓｅ、Ｔｅ、Ｐ、Ａｓ、Ｓｂ、
Ｔｌ、Ｃｌ、Ｂｒ、Ｉ、Ｓｉ和Ｇｅ等元素中的某几种元素组成。
玻璃半导体具有一定的电阻值。例如，非氧化物玻璃半导体的

电阻率约在１０６～１０１２Ω·ｃｍ范围内。有些玻璃半导体的电阻值随
温度变化敏感，利用该性质可制成热敏电阻或玻璃半导体温度计。
利用某些玻璃半导体允许红外线通过的特性，在军事上可根据目标
辐射出的红外线，发现敌方的行迹。有些玻璃半导体在光的照射下
玻璃膜内部结构发生变化，这样该区域的光学性质 （如对光线的透
射、反射等）就与其他区域不同。利用该性质，采用全息照相技
术，就能高密度地存储信息。静电复印机中的关键部件硒鼓，就是
在金属底板上沉积一层硒玻璃薄膜而制成的。当光源发生的光照射
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到要复制的文件上时，原稿上没有印文字的地方就有光反射到硒鼓
上，印有字的地方光被吸收，硒鼓上就表现出不同的电性，利用半
导体的光电转换即可完成文件的复印。

１１１１　氧和硫

１１１１１　氧的单质
氧是活泼的非金属元素，但氧气 （Ｏ２）分子的键能较大

（４９７９ｋＪ·ｍｏｌ－１），所以它比较稳定，在空气中能以游离Ｏ２分子
形式存在。在加热条件下，除卤素、少数贵金属 （如Ａｕ和Ｐｔ）和

图１１８　Ｏ３ 分子构型

稀有气体之外，氧几乎能与所有元素直接
化合。
臭氧Ｏ３是Ｏ２的同素异形体，其分子构

型如图１１８所示。从电负性的差值来看，
Ｏ—Ｏ键应是非极性键，其分子是非极性分
子，但实际上 Ｏ３ 分子是极性分子，偶极矩

并不为零。这是因为中间的Ｏ原子只有一对孤电子对，而两旁 Ｏ
原子各有两对孤电子对，这样Ｏ—Ｏ键中的电荷分布便不均衡，显
出正、负两极。所以Ｏ３为极性分子，也是已知惟一偶极矩不为零
的单质分子。
臭氧是具有特殊臭味的蓝色气体。在雷雨天气时，空气中的氧

气受到放电作用影响会有少量的臭氧产生。电焊时，周围空气有特
殊臭味便与臭氧生成有关。臭氧较氧气易溶于水，这是因为臭氧是
极性分子。臭氧不稳定，较易分解：

Ｏ ３
３
２Ｏ２

如无催化剂存在或紫外线照射，分解速率很慢。Ｏ３ 分解过程中产
生的原子氧具有很强的化学活性，所以Ｏ３是很强的氧化剂 （仅次
于Ｆ２），并具有杀菌能力。基于这一特性，臭氧被用来处理含有机
物的废水和水的净化。因 Ｏ３ 的分解产物是 Ｏ２，用它净化的食品
不会留下不良的气味。
存在于距地面２０～４０ｋｍ处的大气平流层中的臭氧层对于生命
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极其重要，它保护着地球表面免受过量的紫外线照射。否则，农业
减产、生物界食物链断裂……种种可预见的灾难将向人类走来。目
前已经发现，南极和北极上空的臭氧层先后出现空洞。１９８７年２４
个发达国家的代表在加拿大的蒙特利尔签订了 《关于消耗臭氧物的
蒙特利尔议定书》，商定逐年减少氟里昂的使用量，到２０世纪末完
全淘汰氟里昂。为什么会提出控制氟里昂呢？这是因为氟里昂化学
性质稳定，易挥发，不溶于水，主要用作电冰箱、空调机的制冷
剂，此外还用作发泡剂、洗净剂、杀虫剂、除臭剂、头发喷雾剂
等。当氟里昂进入大气，上升到臭氧层后，受紫外线辐射就会分解
产生Ｃｌ原子，从而引发出破坏Ｏ３循环的反应：

Ｃｌ＋Ｏ →３ ＣｌＯ＋Ｏ２　 →ＣｌＯ＋Ｏ Ｃｌ＋Ｏ２
第一个反应消耗掉的Ｃｌ原子，在第二个反应中又重新产生，可以
和另外一个Ｏ３起反应，故每一个Ｃｌ原子能参与大量破坏Ｏ３的反
应。此外，大型喷气机的尾气和核爆炸烟尘中都含有可与Ｏ３作用
的污染物，如ＮＯ和某些自由基等。
１１１１２　过氧化氢
过氧化氢俗称双氧水，其分子式为 Ｈ２Ｏ２。分子中有一过氧键

图１１９　Ｈ２Ｏ２ 的结构

—Ｏ—Ｏ—，每个氧原子各连接一
个氢原子，其分子构型像一本半开
的书 （见图１１９）。过氧化氢是极
性分子，极性比水大。纯净的过氧
化氢为无色液体。由于氢键的存
在，Ｈ２Ｏ２ 的缔合度较水更大，所
以密度比水大。Ｈ２Ｏ２ 在化学性质
方面，主要表现为对热不稳定性、
氧化还原性和弱酸性。

１１１１２１　对热不稳定性
由于过氧键—Ｏ—Ｏ—的键能较小，Ｈ２Ｏ２不很稳定，易分解：

Ｈ２Ｏ２（ｌ） Ｈ２Ｏ（ｌ）＋１２Ｏ２
（ｇ）

重金属离子、碱性介质、加热或曝光都能加快 Ｈ２Ｏ２的分解。贮存
于暗处的 Ｈ２Ｏ２，分解则很慢。
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１１１１２２　氧化性和还原性
Ｈ２Ｏ２分子中，氧的氧化态为－１，介于０和－２之间，所以既

可显氧化性也可显还原性。其标准电极电势为：
Ｈ２Ｏ２＋２Ｈ＋ 幑幐＋２ｅ－ ２Ｈ２Ｏ　　　　Ｅ

Ａ＝＋１７７Ｖ

２Ｈ＋＋Ｏ２（ｇ）＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２Ｏ２　　　 Ｅ
Ａ＝＋０．６８２Ｖ

ＨＯ－２ ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ３ＯＨ－ Ｅ
Ｂ＝＋０８８Ｖ

Ｏ２（ｇ）＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＨＯ－２ ＋ＯＨ－ Ｅ
Ｂ＝－００８２Ｖ

由此可知，Ｈ２Ｏ２ 在酸性或碱性介质中，Ｅ值较大，都是强氧化
剂。但在酸性介质中的氧化性强于在碱性介质中的氧化性；而在碱
性介质中，Ｈ２Ｏ２的还原性则较为显著。当有比 Ｈ２Ｏ２更强的氧化
剂与 Ｈ２Ｏ２作用时，Ｈ２Ｏ２才显还原性。例如：

２ＫＩ＋ Ｈ２Ｏ２
　

（氧化剂）
＋Ｈ２ＳＯ ４ Ｉ２＋Ｋ２ＳＯ４＋２Ｈ２Ｏ

２ＮａＣｒＯ２＋３Ｈ２Ｏ２
　

（氧化剂）
＋２ＮａＯＨ ２Ｎａ２ＣｒＯ４＋４Ｈ２Ｏ

Ｃｌ２＋ Ｈ２Ｏ２
　

（还原剂

）

２ＨＣｌ＋Ｏ２

２ＫＭｎＯ４＋５Ｈ２Ｏ２
　

（还原剂）
＋３Ｈ２ＳＯ ４ ２ＭｎＳＯ４＋Ｋ２ＳＯ４＋５Ｏ２↑＋８Ｈ２Ｏ

值得注意的是，Ｈ２Ｏ２ 作为氧化剂其还原产物中无 Ｏ２ 放出，
但在实验中又常可见有气体产生，这是由于 Ｈ２Ｏ２不稳定自身分解
出Ｏ２。
１１１１２３　弱酸性

Ｈ２Ｏ２在水溶液中，可微弱地解离出 Ｈ＋：
Ｈ２Ｏ 幑幐２ Ｈ＋＋ＨＯ－２ 　Ｋ＝１．５５×１０－１２ （２９３Ｋ）

故显弱酸性。在碱性溶液中，Ｈ２Ｏ２以 ＨＯ－２ 形式存在：
Ｈ２Ｏ２ ＋ＮａＯＨ ＮａＨＯ２＋Ｈ２Ｏ

Ｈ２Ｏ２＋ＯＨ － ＨＯ－２ ＋Ｈ２Ｏ

市售的 Ｈ２Ｏ２ 溶液含 Ｈ２Ｏ２２７％～３０％。使用 Ｈ２Ｏ２ 作氧化
剂的优点是其反应产物为 Ｈ２Ｏ，不会给反应系统引入杂质，而且
过量的 Ｈ２Ｏ２ 也易于从系统中除去。工业上，常用于漂白不宜使
用Ｃｌ２ 漂白的物质。医药方面，常用稀 Ｈ２Ｏ２ 溶液作为伤口消毒
杀毒之用。高浓度的 Ｈ２Ｏ２ 可作火箭燃料。含２７％Ｈ２Ｏ２ 溶液如
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果与皮肤接触，有灼热痛感，且会使皮肤发白，因此使用时要
小心。
工业上制取 Ｈ２Ｏ２，过去采用电解法。由于此法能耗较大，成

本较高，现在已被乙基蒽醌法所取代。乙基蒽醌法以 Ｈ２、Ｏ２ 为
原料合成 Ｈ２Ｏ２。其合成过程是先把２乙基蒽醌溶解于重芳烃 （沸
程１６０～２０２℃）溶剂中，然后在钯催化剂作用下通氢气还原，得
到２乙基蒽醇

師師師師 帨帨 帪帪

：






師師
師師

Ｏ

Ｏ
Ｃ２Ｈ５

＋Ｈ２
Ｐｄ
 師師師師 帨帨

師師
師師　


ＯＨ




師師
師師

ＯＨ
Ｃ２Ｈ５

再鼓入富氧空气 （Ｏ２＋空气）氧化２乙基蒽醇为２乙基蒽醌，而Ｏ２
则被还原成Ｈ２Ｏ２

師師師師 帨帨
師師
師師

：


ＯＨ




師師
師師

ＯＨ
Ｃ２Ｈ５

＋Ｏ  師師師師 帨帨 帪帪２






師師
師師

Ｏ

Ｏ
Ｃ２Ｈ５

＋Ｈ２Ｏ２

最后用水抽提出 Ｈ２Ｏ２，而抽提后的２乙基蒽醌的重芳烃溶液则可
循环使用。水抽提物 Ｈ２Ｏ２溶液，再用重芳烃净化处理后，经蒸馏
即可得到 Ｈ２Ｏ２溶液。此法因原料之一取自空气中的 Ｏ２，而催化
剂２乙基蒽醌又可再生重复使用，耗电少，因此经济效益较高，
适宜大规模生产。我国生产 Ｈ２Ｏ２的工厂大多改用此法。

１１１１３　硫单质
硫在自然界中除以硫磺形式存在以外，大部分是以硫化物和硫

酸盐形式存在。
单质硫有多种同素异形体，其中主要的有斜方硫和单斜硫。它

们的结构单元是一个Ｓ８ 分子 （见图１１１０），呈八角绉环。斜方硫
在通常温度下是稳定形态，９５６℃以上则是单斜硫的稳定形态。即
斜方硫与单斜硫的转变温度为９５６℃，但这两种晶型之间的转变
速率很慢。斜方硫的熔点为１１２８℃，单斜硫为１１９５℃。当温度
升高到１１５２℃时，斜方硫开始熔化为黄色透明流动性的液体，继
续加热到１６０℃以上，Ｓ８环陆续断开，连接成中等长度的链，这时
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出现黏性。继续加热至２９０℃左右，环继续断开连接成长链的大
分子，由于链与链之间的相互纠缠，使其黏度增大，不易流动。
再继续加热升温至３００℃，液态硫变黑。长链开始断裂成较短的
链状分子，流动性又增大。把这种液态硫倾入冷水中，即凝成能
够拉成细丝的弹性硫 （见图１１１１）。这是由于骤冷使那些链状的
硫分子Ｓｘ 来不及全部成环而大部分仍以链状存在，所以具有弹
性。弹性硫在室温下又逐渐变脆，最后变成稳定的斜方硫 （约需１
年以上时间）。

图１１１０　Ｓ８ 分子结构
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　图１１１１　弹性硫的链状结构

１１１１４　硫化氢和金属硫化物
１１１１４１　硫化氢
硫化氢是无色带有臭鸡蛋气味的有毒气体。在通常情况下，其

饱和水溶液的浓度约为０１ｍｏｌ·Ｌ－１。硫化氢的水溶液称为氢硫
酸，是二元弱酸。由于第二级解离常数非常小，溶液中存在的
ＨＳ－的浓度远大于Ｓ２－。空气中的Ｏ２ 能把它氧化成Ｓ。因此，氢
硫酸溶液在空气中放置一段时间会出现白色浑浊 （析出Ｓ）。其反
应式为：

２Ｈ２Ｓ＋Ｏ ２ ２Ｈ２Ｏ＋２Ｓ

Ｈ２Ｓ在空气中燃烧生成ＳＯ２和Ｈ２Ｏ。与一般氧化剂作用也可析
出硫。例如：

Ｈ２Ｓ＋Ｉ ２ ２ＨＩ＋Ｓ

如遇过量强氧化剂时，还可被进一步氧化为ＳＯ２－４ ，例如：
Ｈ２Ｓ＋４Ｃｌ２＋４Ｈ２ Ｏ ８ＨＣｌ＋Ｈ２ＳＯ４

１１１１４２　金属硫化物
金属硫化物在水中的溶解度差别很大。根据溶解度的大小，大

致分为三类。

① 溶于水的硫化物。如碱金属硫化物和 （ＮＨ４）２Ｓ易溶于水；
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ＣａＳ、ＳｒＳ、ＢａＳ等硫化物在水中水解成溶于水的酸式硫化物。

② 不溶于水但溶于稀酸?的硫化物。如ＦｅＳ、ＮｉＳ等。

③ 既不溶于水又不溶于稀酸的硫化物。如ＣｕＳ、ＳｎＳ、ＰｂＳ等。
根据溶度积原理，溶液中金属离子浓度与Ｓ２－浓度 （ＭＳ型，

否则应取相应方次）相乘乘积大于溶度积时即可产生硫化物沉淀。
因此调节溶液中Ｓ２－的浓度便可使一些金属离子沉淀而另一些金属
离子留在溶液中，达到分离金属离子的目的。溶液中Ｓ２－的浓度是
通过控制ｐＨ （利用缓冲溶液）来实现的。因为在 Ｈ２Ｓ饱和溶液中
存在以下关系：

Ｈ２ 幑幐Ｓ ２Ｈ＋＋Ｓ２－

Ｋ＝Ｋ
１Ｋ


２＝

［Ｈ＋］２［Ｓ２－］
［Ｈ２Ｓ］

＝６８×１０－２３

饱和溶液中ｃ（Ｈ２Ｓ）＝０１ｍｏｌ／Ｌ－１，即 ［Ｈ２Ｓ］＝０１

［Ｓ２－］＝６．８×１０
－２３×０．１

［Ｈ＋］２ ＝６．８×１０
－２４

［Ｈ＋］２
（１１１）

可见，ｐＨ变化１个单位，Ｓ２－浓度变化１００倍，由式 （１１１）可粗
略估算在ｐＨ＝１时，Ｓ２－浓度约为６８×１０－２２ｍｏｌ·Ｌ－１，因此溶
度积大于１０－２４的金属硫化物不会沉淀或可溶于稀酸；溶度积介于

１０－２５～１０－２８之间的硫化物，一般不溶于稀酸而溶于浓盐酸；溶度
积小于１０－３０的金属硫化物则不溶于浓盐酸 （未考虑金属离子可与

Ｃｌ－形成配离子的情况）。对于不溶于浓盐酸的硫化物，可以进一
步考虑用氧化剂把Ｓ２－氧化，以降低Ｓ２－浓度或使金属离子形成配
离子以降低金属离子浓度，而使其溶解。例如：

３ＣｕＳ＋８ＨＮＯ ３ ３Ｃｕ（ＮＯ３）２＋３Ｓ＋２ＮＯ＋４Ｈ２Ｏ
３ＨｇＳ＋２ＨＮＯ３ ＋１２ＨＣｌ ３Ｈ２［ＨｇＣｌ４］＋３Ｓ＋２ＮＯ＋４Ｈ２Ｏ

另外，有些硫化物在Ｎａ２Ｓ溶液中溶解，已在前面有关章节中
讨论过。
大多数金属硫化物都有特征的颜色，利用金属硫化物的溶解性

和颜色，可以初步分离和鉴别各种金属离子。部分金属硫化物的颜
色和溶度积见表１１１。

? 这里的稀酸一般是指ｃ（Ｈ＋）＜０３ｍｏｌ·Ｌ－１非氧化性酸。
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表１１１　部分金属硫化物的颜色和溶度积

硫化物 颜　色 Ｋ
ｓｐ 硫化物 颜　色 Ｋ

ｓｐ

ＭｎＳ 肉红色 ２．５×１０－１３ ＰｂＳ 黑色 １．０８×１０－２８

ＦｅＳ 黑色 ６．３×１０－１８ ＣｕＳ 黑色 ６．３×１０－３６

ＣｏＳ（α） 黑色 ４．０×１０－２１ Ｈｇ２Ｓ 黑色 １．０×１０－４７

ＮｉＳ（α） 黑色 ３．２×１０－１９ Ｃｕ２Ｓ 黑色 ２．５×１０－４８

ＺｎＳ 白色 １．６×１０－２４ Ａｇ２Ｓ 黑色 ６．３×１０－５０

ＳｎＳ 褐色 １．０×１０－２５ ＨｇＳ 黑（红）色 ４×１０－５３

ＣｄＳ 黄色 ８．０×１０－２７ Ｓｂ２Ｓ３ 橙色 ２．９×１０－５９

１１１１５　多硫化物
碱金属或碱土金属硫化物的水溶液与硫共沸，可得到多硫化物

Ｍ２Ｓｘ（ｘ＝２～６，个别ｘ可高达９）。Ｎａ２Ｓｘ 的颜色随ｘ增大而变为黄
色、红色。其反应式为：

Ｎａ２Ｓ＋（ｘ－１） Ｓ Ｎａ２Ｓｘ
多硫离子像过氧离子Ｏ２－２ 一样具有氧化性，但比后者弱得多。例如，
它能氧化Ａｓ（Ⅲ）、Ｓｂ（Ⅲ）、Ｓｎ（Ⅱ）的硫化物，或将这些金属的硫代
亚酸盐氧化为硫代酸盐：

ＳｎＳ＋Ｓ２－ ２ ＳｎＳ２－３
ＭＳ３－３ ＋Ｓ２－ ２ ＭＳ３－４ ＋Ｓ２－　　　 （Ｍ＝Ａｓ、Ｓｂ）

多硫化物和酸反应生成 Ｈ２Ｓｘ，后者不稳定分解为 Ｈ２Ｓ和Ｓ：

Ｍ２Ｓｘ＋２Ｈ ＋ ２Ｍ＋＋（ｘ－１）Ｓ↓＋Ｈ２Ｓ↑

农业中使用的杀虫剂 “石灰硫”，是硫磺与消石灰共煮而得到
的红色液体，其中含有多硫化钙和硫代硫酸钙：

３Ｃａ（ＯＨ）２ ＋１２Ｓ ２ＣａＳ５＋ＣａＳ２Ｏ３＋３Ｈ２Ｏ
多硫化钾 （如Ｋ２Ｓ３ 和 Ｋ２Ｓ５），俗称 “硫肝”，在制革工业中用作
脱毛剂。
１１１１６　二氧化硫、亚硫酸及其盐
硫或金属硫化物在空气中燃烧，即可生成ＳＯ２气体：

Ｓ＋Ｏ ２ ＳＯ２
３ＦｅＳ２＋８Ｏ ２ Ｆｅ３Ｏ４＋６ＳＯ２

ＳＯ２的工业生产，可按资源情况选择不同的方法。我国主要采用焙
烧黄铁矿ＦｅＳ２来制取ＳＯ２。
二氧化硫是一种具有刺激性气味的气体，容易被液化，液态

ＳＯ２是一种很好的溶剂。例如，ＣＣｌ４、ＳｎＣｌ４、ＳｉＣｌ４、ＴｉＣｌ４、醇、
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酯类、酮类和醛类等均可溶于液态ＳＯ２中。
在ＳＯ２分子中，硫的氧化态为＋４，介于硫的最低和最高氧化态

－２和＋６之间，故ＳＯ２ 既显还原性也显氧化性，但以还原性为主。
二氧化硫作为还原剂的例子很多，例如，在酸性或中性溶液中，高
锰酸盐、重铬酸盐、磺酸盐、卤素、Ｆｅ３＋、Ｈｇ２＋２ 等都能将ＳＯ２
氧化为ＳＯ２－４ 。ＳＯ２作为氧化剂可被ＣＯ还原成硫：

ＳＯ２＋２ＣＯ
５００℃
铝矾土 ２ＣＯ２＋Ｓ

这是工业烟气中干法脱硫的反应。
ＳＯ２是造成大气环境污染的重要污染物，是造成酸雨的祸首。
目前硫化矿冶炼厂、火力发电厂是产生ＳＯ２的主要污染源。
ＳＯ２易溶于水，其水溶液称为 “亚硫酸”。亚硫酸Ｈ２ＳＯ３作为
纯物质尚未被分离出来。Ｈ２ＳＯ３ 是二元弱酸，因此，可形成正盐
和酸式盐。除碱金属亚硫酸的正盐外，其余几乎都不溶于水。酸式
亚硫酸盐则大多能溶于水。在含有不溶性的正盐溶液中通入ＳＯ２
可使其转变为可溶性酸式盐。例如：

２ＣａＳＯ３＋ＳＯ２＋Ｈ２ Ｏ ２Ｃａ（ＨＳＯ３）２

亚硫酸盐与强酸反应是实验室中制备少量ＳＯ２的常用方法：
Ｎａ２ＳＯ３＋Ｈ２ＳＯ４（稀 ） Ｎａ２ＳＯ４＋ＳＯ２↑＋Ｈ２Ｏ

亚硫酸盐溶液和ＳＯ２ 溶液一样具有还原性，容易被氧化成硫
酸盐。例如：

２Ｎａ２ＳＯ３＋Ｏ ２ ２Ｎａ２ＳＯ４
Ｎａ２ＳＯ３＋Ｃｌ２＋Ｈ２ Ｏ Ｎａ２ＳＯ４＋２ＨＣｌ

ＳＯ２在造纸工业用作漂白剂，在食品工业中用作漂白、防腐
剂。亚硫酸钠在工业中用作还原剂，照相业用作显影保护剂，制革
业用作去钙剂，纺织业用于漂白织物，食品业用作防腐剂。
１１１１７　硫酸及其盐
纯硫酸是一种无色稠状的液体，其熔点１０２℃，沸点３２０℃。

通常市售硫酸含 Ｈ２ＳＯ４９８％，密度１８４ｇ·ｃｍ－３，ｃ（Ｈ２ＳＯ４）＝
１８ｍｏｌ·Ｌ－１。浓硫酸具有强烈腐蚀性和危害性。浓硫酸有很强的亲
水性，这一性质使它用作干燥剂、脱水剂和必须除去水分的反应的
溶剂。例如，它能从碳水化合物或其他有机物质中，按水的组成比
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把氢和氧脱出来：
ＣｍＨ２ｎＯｎ＋Ｈ２ＳＯ ４ ｍＣ＋Ｈ２ＳＯ４·ｎＨ２Ｏ

稀硫酸不显氧化性，但热的浓硫酸则是很强的氧化剂。例如，它能溶解
铜，把碳氧化成ＣＯ２：

Ｃｕ＋２Ｈ２ＳＯ ４ ＣｕＳＯ４＋２Ｈ２Ｏ＋ＳＯ２
Ｃ＋２Ｈ２ＳＯ ４ ＣＯ２＋２Ｈ２Ｏ＋２ＳＯ２

硫酸盐有正盐和酸式盐两类。酸式硫酸盐大多溶于水。在正盐中，
除ＣａＳＯ４、ＳｒＳＯ４、ＢａＳＯ４、ＰｂＳＯ４等不溶于水外，其余都溶于水。含
有结晶水的硫酸盐，通常称为矾，如胆矾 （ＣｕＳＯ４·５Ｈ２Ｏ）、绿矾
（ＦｅＳＯ４·７Ｈ２Ｏ）等。因硫酸是非挥发性强酸，硫酸盐对热一般较稳
定，如Ｎａ２ＳＯ４、Ｋ２ＳＯ４、ＢａＳＯ４等在１０００℃时也不分解。一些重金属
的硫酸盐，如ＣｕＳＯ４等，在强热时会分解成金属氧化物和ＳＯ３：

ＣｕＳＯ ４ ＣｕＯ＋ＳＯ３
或由金属氧化物进一步分解成金属单质：

Ａｇ２ＳＯ ４ Ａｇ２Ｏ＋ＳＯ３
２Ａｇ２ Ｏ ４Ａｇ＋Ｏ２

酸式硫酸盐受强热，首先脱水转变为焦硫酸盐，然后脱去
ＳＯ３，同时生成硫酸盐：

２ＫＨＳＯ ４ Ｋ２Ｓ２Ｏ７＋Ｈ２Ｏ
Ｋ２Ｓ２Ｏ ７ Ｋ２ＳＯ４＋ＳＯ３

ＳＯ３是酸性氧化物，利用上述性质，将某些碱性氧化物矿石与

ＫＨＳＯ４共熔，可以使矿石转变为可溶性硫酸盐，以达到分解矿石
的目的。

３Ｋ２Ｓ２Ｏ７＋Ｆｅ２Ｏ ３ Ｆｅ２（ＳＯ４）３＋３Ｋ２ＳＯ４
硫酸盐与炭共热，可被炭还原为硫化物，这说明硫酸盐在高温下

也具有氧化性：
Ｎａ２ＳＯ４ ＋２Ｃ Ｎａ２Ｓ＋２ＣＯ２

Ｋ＋、Ｎａ＋、ＮＨ＋４ 的硫酸盐易分别与Ａｌ３＋、Ｃｒ３＋、Ｆｅ３＋的硫
酸盐生成复盐，如明矾 Ｋ２ＳＯ４·Ａｌ２（ＳＯ４）３·２４Ｈ２Ｏ、铁明矾
（ＮＨ４）２ＳＯ４·ＦｅＳＯ４·６Ｈ２Ｏ，又称莫尔盐?。

? 莫尔 Ｍｏｈｒ。
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１１１１８　过硫酸及其盐
凡含氧酸分子中含有过氧键者称为过酸。过硫酸在形式上可认

为是过氧化氢中的 Ｈ被—ＳＯ３Ｈ取代的产物：
母体　Ｈ—Ｏ—Ｏ—Ｈ
单取代物　Ｈ—Ｏ—Ｏ—ＳＯ３Ｈ，即 Ｈ２ＳＯ５，过一硫酸
双取代物　ＨＯ３Ｓ—Ｏ—Ｏ—ＳＯ３Ｈ，即 Ｈ２Ｓ２Ｏ８，过二硫酸
Ｋ２Ｓ２Ｏ８或 （ＮＨ４）２Ｓ２Ｏ８ 为过二硫酸重要的盐类。它们都是

很强的氧化剂。例如，过二硫酸盐在 Ａｇ＋作催化剂的情况下，将
Ｍｎ２＋氧化成紫色的 ＭｎＯ－４ ：

２Ｍｎ２＋＋５Ｓ２Ｏ２－８ ＋８Ｈ２Ｏ
Ａｇ＋

　
２ＭｎＯ－４ ＋１０ＳＯ２－４ ＋１６Ｈ＋

该反应在钢铁分析中用于锰含量的测定。
在高分子化工中，过硫酸盐用作引发剂，以引发某些聚合反应

的发生。
１１１１９　硫代硫酸钠
五水硫代硫酸钠 Ｎａ２Ｓ２Ｏ３·５Ｈ２Ｏ，俗称大苏打或 “海波”。

含氧酸中的氧原子被硫取代所得的酸称为硫代某酸，其对应的盐称
为硫代某酸盐。硫代硫酸钠为无色的棱形晶体，易溶于水，溶液呈
弱碱性。它在中性、碱性溶液中很稳定，在酸性溶液中生成的硫代
硫酸不稳定，分解为Ｓ、ＳＯ２和 Ｈ２Ｏ：

Ｎａ２Ｓ２Ｏ３＋ ２ＨＣｌ Ｈ２Ｓ２Ｏ


３

ＳＯ２＋Ｓ＋Ｈ２→ Ｏ
＋２ＮａＣｌ

溶液中存在的细菌、ＣＯ２、Ｏ２ 等都会使它分解。所以配制硫代硫
酸钠溶液常用新煮沸过的蒸馏水。

Ｎａ２Ｓ２Ｏ３中Ｓ的平均氧化态为＋２，它可以失去电子故显还原性，其
氧化产物视反应条件而异。例如，通Ｃｌ２至Ｎａ２Ｓ２Ｏ３溶液中，最初析出
Ｓ，再通入过量Ｃｌ２，则最后生成Ｈ２ＳＯ４：

Ｎａ２Ｓ２Ｏ３＋Ｃｌ２＋Ｈ２ Ｏ Ｎａ２ＳＯ４＋Ｓ＋２ＨＣｌ

Ｎａ２Ｓ２Ｏ３＋４Ｃｌ２＋５Ｈ２ Ｏ Ｎａ２ＳＯ４＋Ｈ２ＳＯ４＋８ＨＣｌ

当它与中等强度的氧化剂如碘反应时，其氧化产物为连四硫酸钠，
离子反应方程式为：
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２Ｓ２Ｏ２－３ ＋Ｉ ２ Ｓ４Ｏ２－６ ＋２Ｉ－ （１１２）

Ｓ４Ｏ２－６ 中Ｓ的氧化态为＋２５。式 （１１２）是分析化学中碘量法的
基本反应。
硫代硫酸钠用作照相业的定影剂，棉织物漂白后的脱氯剂及印

染助剂。医药上用作洗涤剂、消毒剂。它还用于电镀、鞣制皮革以
及由矿石中提取银等。
１１１１１０　连二亚硫酸钠
含氧酸中成酸元素的两个原子或两个以上原子直接相连者，称

为连某酸。例如，连二亚硫酸 Ｈ２Ｓ２Ｏ４、连四硫酸 Ｈ２Ｓ４Ｏ６，它们
的结构式为：

 Ｈ Ｏ Ｓ



Ｏ





Ｓ

Ｏ

ＯＨ 　　　　　  Ｈ Ｏ Ｓ




Ｏ

Ｏ

  Ｓ Ｓ Ｓ





Ｏ

Ｏ

ＯＨ

　　　　　　　连二亚硫酸　　　　　　　　　　　　　连四硫酸

二水连二亚硫酸钠Ｎａ２Ｓ２Ｏ４·２Ｈ２Ｏ俗称保险粉。它在无Ｏ２条
件下，发生歧化反应：

２Ｎａ２Ｓ２Ｏ４＋Ｈ２ Ｏ Ｎａ２Ｓ２Ｏ３＋２ＮａＨＳＯ３
受热易分解：

２Ｎａ２Ｓ２Ｏ４
△

　
Ｎａ２Ｓ２Ｏ３＋Ｎａ２ＳＯ３＋ＳＯ２

在酸性或碱性条件下也会发生分解反应：
Ｎａ２Ｓ２Ｏ４是很强的还原剂，除能还原Ｉ２、ＩＯ－３ 、Ｈ２Ｏ２、Ｏ２、

ＭｎＯ－４ 外，还能把 Ａｇ＋、Ｃｕ２＋、Ｈｇ２＋等还原为金属。许多有机
染料 （如靛蓝）也能被它还原。它是印染工业中非常重要的还原
剂，还广泛应用于食品、医药、化纤、造纸、染料工业中。

１１１２　卤素

１１１２１　概述
周期表第１７ （ⅦＡ）族元素氟、氯、溴、碘、砹统称为卤素。

其中砹是人工制造的放射性元素，寿命极短，故本章只讨论前四种
元素。它们的原子结构和主要性质见表１１２。
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表１１２　卤素的原子结构和主要性质

项　　目
元　　素

氟（Ｆ） 氯（Ｃｌ） 溴（Ｂｒ） 碘（Ｉ）
原子序数 ９ １７ ３５ ５３
电子层结构 ［Ｈｅ］２ｓ２２ｐ５ ［Ｎｅ］３ｓ２３ｐ５ ［Ａｒ］３ｄ１０４ｓ２４ｐ５ ［Ｋｒ］４ｄ１０５ｓ２５ｐ５
共价半径／ｐｍ ６４ ９９ １１４ １３３
Ｘ－离子半径／ｐｍ １３６ １８１ １９６ ２１６
Ｉ１／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） １６８１ １２５１ １１４０ １００８
ＥＡ／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ３２８ ３４９ ３２５ ２９５
电负性 ４．０ ３．２ ３．０ ２．７

氧化态 －１
±１、＋３、＋４、

＋５、＋６、＋７
±１、＋３、＋４、

＋５、＋６、＋７
±１、＋３、

＋５、＋７

卤素原子最外电子层有７个电子，比稀有气体原子只少１个电
子；原子半径是同周期元素中最小的；核电荷是同周期元素中最大
的 （稀有气体除外）。因此，它们容易取得１个电子，在同周期中
表现出最强的非金属性。卤素的核电荷和原子半径都从上到下依次
增加，但原子半径对元素性质的影响起主要作用，故其非金属性由
氟到碘逐渐减弱。氟的非金属性在所有元素中最强。
卤素原子的价电子构型为ｎｓ２ｎｐ５，容易取得１个电子变为Ｘ－，

氧化态为－１。氯、溴、碘元素的原子，其最外层除有ｎｓ、ｎｐ轨道
外，还有ｎｄ空轨道，形成化合物时，ｎｓ、ｎｐ轨道上的电子可以激
发到ｎｄ轨道上，故它们有１、３、５、７个未成对电子。当它们与电
负性大的元素 （如氧）化合时，便呈现＋１、＋３、＋５、＋７的氧
化态。此外，氯和溴在氧化物中还有＋４、＋６异常的氧化态，例
如，ＣｌＯ２、ＢｒＯ２、Ｃｌ２Ｏ６和ＢｒＯ３。氟元素的电负性最大，非金属性
最强，故只有－１氧化态的化合物。
１１１２２　卤素单质
１１１２２１　物理性质
卤素单质的主要物理性质见表１１３。

表１１３　卤素单质的主要物理性质

项　　目
卤　素　单　质

Ｆ２ Ｃｌ２ Ｂｒ２ Ｉ２
熔点／℃ －２１９．７ －１０１．０ －７．３ １１３．６
沸点／℃ －１８８．２ －３４．１ ５６．１ １８５．３
Ｅ（Ｘ２／Ｘ－）／Ｖ ２．６５ １．３６ １．０７ ０．５３
常温下的物态和颜色 浅黄色气体 黄绿色气体 红棕色液体 紫黑色固体



２３２　　 无机化学

　　卤素单质是双原子的非极性分子。在固态时属于分子晶体，以
较弱的色散力结合，所以熔点、沸点都不高。它们的熔点、沸点按
从Ｆ２至Ｉ２的顺序增高，这是由于它们的分子量和分子间的色散力
都依次增大的缘故。卤素单质具有颜色是它们吸收可见光的结果。
如图１１１２所示为可见光的波长和能量范围。如图１１１３所示为白
光的互补关系图。当白光 （可见光）照射到物质上时会出现几种情
况：若全被物质吸收，则物质显黑色；若完全不被吸收，则显无
色；若只吸收白光中的某种波长的光，则显出互补颜色。例如，物
质吸收了白光的紫色光波，则显黄绿色。卤素分子吸收的光波波长
恰好在可见光光波范围内，而且选择吸收的光的波长各不相同，故
显出各种不同的颜色。卤素的气体或蒸气都具有强烈的刺激性臭味
和毒性。

图１１１２　可见光的波长和能量范围

图１１１３　白光的互补关系图

卤素单质是非极性分子，较难溶于极性溶剂水中，而易溶于非
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极性的有机溶剂。例如，碘在四氯化碳ＣＣｌ４中的溶解度２５℃时为

２９１ｇ·（１００ｇ）－１，在水中为００３０ｇ·（１００ｇ）－１，前者是后者的
９７倍。基于卤素单质在水和四氯化碳有机溶剂内溶解度的差别，
可以用ＣＣｌ４萃取?溶解在水中的卤素单质。如果把ＣＣｌ４和碘水放
在分液漏斗中一起振荡，达到平衡后，静置分层，测出Ｉ２ 在ＣＣｌ４
相和水相中的浓度比为一定值，称作分配常数Ｋｄ：

Ｉ２（ａｑ 幑幐） Ｉ２（ｏ）　　Ｋｄ＝
ｃ（Ｉ２）（ｏ）
ｃ（Ｉ２）（ａｑ）

上式下标ａｑ、ｏ分别表示水相、有机相。Ｋｄ与其他平衡常数一样，
随温度变化而改变。２５℃时，Ｉ２ 在ＣＣｌ４ 与水中的分配常数Ｋｄ为
８６。即如用等体积ＣＣｌ４萃取水溶液中的Ｉ２，则残留在水相中的Ｉ２
只有原先的１／８６。若用等体积ＣＣｌ４再萃取一次，则残留在水相中

的Ｉ２只有原来的 １（ ）８６
２
，显然留在水相中的Ｉ２ 已经很少了。不同

的物质，Ｋｄ值不同，这是利用萃取分离不同物质的基本原理。
１１１２２２　化学性质
卤素单质最突出的化学性质是氧化性。其氧化性强弱顺序

为：Ｆ２＞Ｃｌ２＞Ｂｒ２＞Ｉ２。Ｘ２ 在水溶液中的氧化性强弱，可用
Ｅ（Ｘ２／Ｘ－）值来度量。由表１１３可知，Ｅ（Ｆ２／Ｆ－）＞Ｅ（Ｃｌ２／Ｃｌ－）＞
Ｅ（Ｂｒ２／Ｂｒ－）＞Ｅ （Ｉ２／Ｉ－）。故Ｘ２的氧化能力为：Ｆ２＞Ｃｌ２＞Ｂｒ２＞
Ｉ２；而作为还原剂的Ｘ－，其还原能力则为Ｉ－＞Ｂｒ－＞Ｃｌ－＞Ｆ－。
因此，位于前面的卤素单质可从后面的卤化物中置换出卤素单质。
如

Ｃｌ２ ＋２ＫＢｒ Ｂｒ２＋２ＫＣｌ

氟和氯气几乎能与所有金属直接化合，而溴和碘则只能与
活泼金属化合。氟能与除氧、氮之外的非金属直接化合，甚至
也能与某些稀有气体直接化合。氯不能与氧、氮、碳、稀有气
体直接化合。溴和碘与非金属的反应性则更弱。
卤素与水反应有两种类型：一是置换水中的氧；二是被水分解。

? 萃取是利用物质在两个互不混溶的液相中分配不同，由一个液相转移到另一液
相的过程。
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卤素置换水中的氧：

２Ｘ２＋２Ｈ２ Ｏ ４ＨＸ＋Ｏ２

上式的反应，从Ｆ →２ Ｉ２ 迅速减弱。氟与水猛烈反应放出氧气，
而碘则不能置换出水中的氧。
卤素的水解反应：

Ｘ２＋Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈ＋＋Ｘ－＋ＨＸＯ

这是Ｘ２的歧化反应，对氟来说无此反应。对其他卤素来说，则是
可逆反应，其平衡常数依Ｃｌ２、Ｂｒ２、Ｉ２ 的顺序减小。它们的平衡
常数小于１０－４，说明 Ｃｌ２、Ｂｒ２、Ｉ２ 在水中大部分仍以 Ｘ２ 形式
存在。
由于卤素的化学性质活泼，在自然界中不能以单质形式存在。

又由于正氧化态的卤素化合物大多不稳定，故卤素大多以卤化物的
形式存在。一般制备卤素单质的方法，都归结为对卤离子的氧化。
Ｆ－的还原性最弱，目前还没有氧化剂可以把它氧化成Ｆ２。因此，
电解法是惟一制氟气的方法。电解是在溶有 ＨＦ的 ＫＦ熔盐中
进行：

２ＨＦ
在熔融ＫＦ·２ＨＦ中电解

７７～
→

１００℃
Ｈ２＋Ｆ２

阳极析出氟气，阴极析出 Ｈ２。
工业上采用电解食盐水制取氯气。除氟气之外，其他卤素单质

的制备，可用氧化剂与氢卤酸或卤化物反应制得。例如：

ＭｎＯ２＋４ＨＣｌ（浓 ） ＭｎＣｌ２＋Ｃｌ２＋２Ｈ２Ｏ

２ＫＣｌＯ３ ＋１２ＨＣｌ ２ＫＣｌ＋６Ｃｌ２＋６Ｈ２Ｏ

２ＫＩ＋Ｂｒ ２ Ｉ２＋２ＫＢｒ

１１１２３　卤化氢和卤化物
卤化氢均为无色气体，具有刺激性臭味。它们的熔点、沸点，

除 ＨＦ相对特别高外，按 ＨＣｌ、ＨＢｒ、ＨＩ的顺序升高。ＨＦ的熔
点、沸点特别高是由于氢键的存在，分子发生了缔合所致。液态卤
化氢 （不含水）不导电，不显酸性。这表明它们不是离子化合物而
是共价化合物。卤化氢溶于水生成 Ｈ＋和Ｘ－，其水溶液称为氢卤
酸。纯的氢卤酸都是无色液体，具有挥发性。在氢卤酸中，ＨＦ是
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弱酸，其余皆是强酸。酸的强度顺序为：ＨＦ＜ＨＣｌ＜ＨＢｒ＜ＨＩ。
氢氟酸虽是弱酸，但它能与ＳｉＯ２ 或硅酸盐反应，而其他氢卤酸则
不能。

ＳｉＯ２ ＋４ＨＦ ＳｉＦ４↑＋２Ｈ２Ｏ

Ｎａ２Ｏ·ＣａＯ·６ＳｉＯ２ ＋２８ＨＦ Ｎａ２ＳｉＦ６＋ＣａＳｉＦ６＋４ＳｉＦ４↑＋１４Ｈ２Ｏ

　　　 　 （玻璃的主要成分）

基于上述反应，氢氟酸可用于溶解各种硅酸盐、刻划玻璃以及制造
毛玻璃。浓氢氟酸会灼伤皮肤，且难于痊愈，使用时应特别小心。
氢卤酸中的Ｘ－具有还原性。但实际上 ＨＦ不能被氧化剂所氧

化，ＨＣｌ也较难被氧化，只有 ＨＢｒ、ＨＩ易被氧化：

２ＨＢｒ＋Ｈ２ＳＯ４（浓 ） Ｂｒ２＋ＳＯ２＋２Ｈ２Ｏ

８ＨＩ＋Ｈ２ＳＯ４（浓 ） ４Ｉ２＋Ｈ２Ｓ＋４Ｈ２Ｏ

即使是在空气中 ＨＩ也易被Ｏ２所氧化：

４ＨＩ＋Ｏ ２ ２Ｉ２＋２Ｈ２Ｏ

氢碘酸溶液放置一段时间后会慢慢变黄就是因为析出碘之故。
卤化氢的制备，除 ＨＣｌ可用 Ｈ２和Ｃｌ２直接合成外，其余的均

可用卤化物制取相应的卤化氢。例如：

ＣａＦ２＋Ｈ２ＳＯ４（浓）
△
ＣａＳＯ４＋２ＨＦ↑

ＮａＣｌ＋Ｈ２ＳＯ４（浓）
△
ＮａＨＳＯ４＋ＨＣｌ↑

ＮａＢｒ＋Ｈ３ＰＯ４
△
ＮａＨ２ＰＯ４＋ＨＢｒ↑

ＮａＩ＋Ｈ３ＰＯ４
△
ＮａＨ２ＰＯ４＋ＨＩ↑

上述反应使用的酸都是难挥发酸 Ｈ２ＳＯ４、Ｈ３ＰＯ４。因浓硫酸具有
氧化性，所以制备 ＨＢｒ、ＨＩ不用浓 Ｈ２ＳＯ４而用 Ｈ３ＰＯ４。
此外 ＨＢｒ、ＨＩ还可用相应的ＰＸ３水解而制得：

ＰＸ３＋３Ｈ２ Ｏ Ｈ３ＰＯ３＋３ＨＸ↑

实际上并不一定要先制成ＰＸ３。如把溴滴加在磷与少许水中，或把
水滴加在磷和碘的混合物中，均可产生 ＨＢｒ和 ＨＩ：

２Ｐ＋３Ｂｒ２＋６Ｈ２ Ｏ ２Ｈ３ＰＯ３＋６ＨＢｒ↑

２Ｐ＋３Ｉ２＋６Ｈ２ Ｏ ２Ｈ３ＰＯ３＋６ＨＩ↑
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大多数金属卤化物溶于水，但ＡｇＸ（Ｘ＝Ｃｌ、Ｂｒ、Ｉ－）、ＰｂＸ２、
Ｈｇ２Ｘ２、ＣｕＸ则难溶于水。大部分非金属卤化物遇水发生完全水
解。例如：

ＰＣｌ５＋４Ｈ２ Ｏ Ｈ３ＰＯ４＋５ＨＣｌ
ＳｉＣｌ４＋３Ｈ２ Ｏ Ｈ２ＳｉＯ３＋４ＨＣｌ

但ＮＣｌ３水解比较特殊：
ＮＣｌ３＋３Ｈ２ 幑幐Ｏ ＮＨ３＋３ＨＣｌＯ

１１１２４　卤素的氧化物
由于氟的电负性大于氧，因此氟与氧的二元化合物称为氟化氧

而不是氧化氟。其他卤素与氧都能生成氧化物。已知卤素的氧化物
见表１１４。

表１１４　已知卤素的氧化物

氧化态 －１ ＋１ ＋４ ＋５ ＋６ ＋７ 其　他

氧化物
ＯＦ２
Ｏ２Ｆ２

Ｃｌ２Ｏ
Ｂｒ２Ｏ

ＣｌＯ２
ＢｒＯ２
Ｉ２Ｏ４

Ｉ２Ｏ５ Ｃｌ２Ｏ６
ＢｒＯ３

Ｃｌ２Ｏ７
Ｂｒ２Ｏ７

Ｉ４Ｏ９
［Ｉ３＋（ＩＯ－３ ）３］

一般说来，大多数卤氧化物是不稳定的，振动、撞击或有还原
剂存在时都有可能发生爆炸。其中Ｉ２Ｏ５ 的稳定性最高，用途较广
的是ＣｌＯ２。

ＣｌＯ２为绿黄或红黄色 （＞１０℃）气体，有类似Ｃｌ２或Ｏ３的特
殊臭味。溶于水和有机溶剂 （如冰醋酸、ＣＣｌ４）。受热极易分解，
生成氯气和氧气。见光也易分解，其溶液于冷暗处则十分稳定。用
空气、ＣＯ２、Ｎ２等气体将ＣｌＯ２稀释为５％～１０％时，在相当宽的
温度范围内与有机物接触，不会引起爆炸。ＣｌＯ２ 是一种相当强的
氧化剂，腐蚀性也很强。耐其腐蚀的材料有陶瓷器、聚氯乙烯、聚
酯、氟树脂等。ＣｌＯ２ 主要用作漂白剂，漂白纸张、纸浆和纤维；
牛脂、鱼油等的精制、漂白；淀粉、面粉的漂白以及饮用水的消毒
杀菌等。
制备ＣｌＯ２一般可以氯酸盐为原料，在酸性条件下还原制得。

例如：
２ＮａＣｌＯ３ ＋４ＨＣｌ ２ＣｌＯ２＋Ｃｌ２＋２ＮａＣｌ＋２Ｈ２Ｏ

２ＮａＣｌＯ３＋ＳＯ２＋Ｈ２ＳＯ ４ ２ＣｌＯ２＋２ＮａＨＳＯ４
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１１１２５　卤素含氧酸及其盐
氟的电负性最大，不能形成含氧酸，其他卤素均可形成下述通

式的含氧酸：

分子式　 　ＨＸＯ　　 　ＨＸＯ２　　　　ＨＸＯ３　　　　ＨＸＯ４（Ｈ５ＩＯ６）

　　　　　　 　次卤酸　 　 亚卤酸　　　　卤酸　　　　 　　高卤酸

　　结构式　 Ｈ—Ｏ—Ｘ　Ｈ—Ｏ— Ｘ Ｏ　 Ｈ—Ｏ—Ｘ

Ｏ

Ｏ

　  Ｈ Ｏ Ｘ





Ｏ

Ｏ

Ｏ

它们的酸性变化规律，以氯的含氧酸为例，随着氯的氧化态升
高，酸性增强。次氯酸和亚氯酸属弱酸，氯酸和高氯酸属强酸。关
于含氧酸的酸性强弱，有一种见解：认为含氧酸的通式可以写成
（ＨＯ）ｍＲＯｎ，如果成酸元素Ｒ相同，则ｎ值越大，Ｒ的正电性越
高，Ｈ—Ｏ键的极性就越大，因而在水分子的作用下，也就越易解
离出 Ｈ＋，即酸性越强 （见表１１５）。

表１１５　含氧酸 （ＨＯ）ｍＲＯｎ 中ｎ的数目与ｐＫ
ａ值的关系

ｎ的数目
ｎ＝０
（ＨＯ）ｍＲ

ｎ＝１
（ＨＯ）ｍＲＯ

ｎ＝２
（ＨＯ）ｍＲＯ２

ｎ＝３
（ＨＯ）ｍＲＯ３

含氧酸的ｐＫａ值

（ＨＯ）Ｃｌ　７．２
（ＨＯ）Ｂｒ　８．７
（ＨＯ）Ｉ　１０．０

（ＨＯ）ＣｌＯ　２．０

（ＨＯ）５ＩＯ　１．６

（ＨＯ）ＣｌＯ２－１

（ＨＯ）ＩＯ２　０．８

（ＨＯ）ＣｌＯ３（－７）①

（ＨＯ）６Ｔｅ　８．８

（ＨＯ２ＳＯ）　１．９
（ＨＯ）２ＳｅＯ　２．６
（ＨＯ）２ＴｅＯ　２．７

（ＨＯ）２ＳＯ２（－３）
（ＨＯ）２ＳｅＯ２（－３）

（ＨＯ）３Ａｓ　９．２
（ＨＯ）３Ｓｂ　１１．０

（ＨＯ）ＮＯ　３．３
（ＨＯ）３ＰＯ　２．１
（ＨＯ）２ＨＰＯ　１．８
（ＨＯ）３ＡｓＯ　２．３

（ＨＯ）ＮＯ２（－１．４）

（ＨＯ）２ＣＯ　３．９

（ＨＯ）３Ｂ　９．２

ｐＫａ大致平均值 ９．１６ ２．４２ －１．５２ —

　　① 括号内是估计数据，ＨＣｌＯ４属最强酸，其ｐＫａ没有定值。

卤素氧化态相同的含氧酸，随着卤素原子序数增大而酸性变
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弱。这是因为成酸的卤素原子半径随原子序数增大而增大，Ｘ的正
电性减弱，Ｈ—Ｏ键极性减小，所以酸性减弱。
氢的含氧酸都是强氧化剂，但其氧化性随氯的氧化态增高而有减

弱的趋势 （亚氯酸不规则），这可从它们的标准电极电势得到说明。
ＨＣｌＯ＋Ｈ＋＋２ｅ － Ｃｌ－＋Ｈ２Ｏ　　Ｅ

Ａ＝１．４９Ｖ

ＨＣｌＯ２＋３Ｈ＋＋４ｅ － Ｃｌ－＋２Ｈ２Ｏ　　Ｅ
Ａ＝１．５６Ｖ

ＣｌＯ－３ ＋６Ｈ＋＋６ｅ － Ｃｌ－＋３Ｈ２Ｏ　 Ｅ
Ａ＝１．４５Ｖ

ＣｌＯ－４ ＋８Ｈ＋＋８ｅ － Ｃｌ－＋４Ｈ２Ｏ　 Ｅ
Ａ＝１．３７Ｖ

在碱性溶液中，氯的含氧酸盐还原为Ｃｌ－的标准电极电势分
别为：

ＣｌＯ－＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ － Ｃｌ－＋２ＯＨ－　　Ｅ
Ｂ＝０．８９Ｖ

ＣｌＯ－２ ＋２Ｈ２Ｏ＋４ｅ － Ｃｌ－＋４ＯＨ－　　Ｅ
Ｂ＝０．７６Ｖ

ＣｌＯ－３ ＋３Ｈ２Ｏ＋６ｅ － Ｃｌ－＋６ＯＨ－　 Ｅ
Ｂ＝０．６２Ｖ

ＣｌＯ－４ ＋４Ｈ２Ｏ＋８ｅ － Ｃｌ－＋８ＯＨ－　 Ｅ
Ｂ＝０．５６Ｖ

电极电势值随氯的氧化态升高而减小，说明氯的含氧酸盐在碱性介
质中的氧化性，随氯的氧化态升高而减弱。
氯的含氧酸作氧化剂的氧化还原反应，有人曾应用１８Ｏ标记的

ＨＣｌＯ与ＮＯ－２ 反应，结果１８Ｏ连接在生成物ＮＯ－３ 上：
ＮＯ－２ ＋Ｈ１８ ＯＣｌ Ｈ＋＋［ＮＯ１８２ Ｏ］－＋Ｃｌ－

这说明其反应机理是中心原子Ｃｌ—Ｏ键断裂并与还原剂结合 （即
Ｎ—Ｏ新键的生成）的过程。由于氯的含氧酸的还原产物均为Ｃｌ－

和 Ｈ２Ｏ，故氧化性强弱主要决定于Ｃｌ—Ｏ键的断裂难易。表１１６
列出了各种含氧酸根中Ｃｌ—Ｏ键的键能和键长的数据，足以说明
ＣｌＯ－、ＣｌＯ－３ 、ＣｌＯ－４ 中，Ｃｌ—Ｏ键的断裂依此顺序由易到难，这
就是氧化性ＣｌＯ－＞ＣｌＯ－３ ＞ＣｌＯ－４ 的主要原因。其次是随着氯的氧
化态升高，中心氯原子的半径变小，结合的 Ｏ原子数增多，因而
中心氯原子被Ｏ原子屏蔽，不利于接受电子。

表１１６　氯的含氧酸根中Ｃｌ—Ｏ键的键长和键能

项　　目 ＣｌＯ－ ＣｌＯ－３ ＣｌＯ－４

Ｃｌ—Ｏ键长／ｐｍ １７０ １５７ １４５
Ｃｌ—Ｏ键能／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ２０９ ２４４ ３６４
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次氯酸及其盐由于 ＨＣｌＯ酸性弱于 Ｈ２ＣＯ３，故制备 ＨＣｌＯ是通
氯气于ＣａＣＯ３的悬浮液中而得：

ＣａＣＯ３＋２Ｃｌ２＋Ｈ２ Ｏ ２ＨＣｌＯ＋ＣａＣｌ２＋ＣＯ２
次氯酸对热很不稳定，易分解为ＨＣｌ和Ｏ２，仅在稀溶液中存在。光
能加速ＨＣｌＯ分解，产生原子状态的氧具有强烈的氧化、漂白和杀
菌的能力。ＨＣｌＯ受热会发生歧化反应：

３ＨＣｌＯ
△

　
２ＨＣｌ＋ＨＣｌＯ３

将Ｃｌ２溶解在碱溶液中，可以生成次氯酸钠：
Ｃｌ２ ＋２ＮａＯＨ ＮａＣｌ＋ＮａＣｌＯ＋Ｈ２Ｏ

次氯酸钠在溶液中倾向于歧化：
３ＮａＣｌＯ ２ＮａＣｌ＋ＮａＣｌＯ３

这种歧化反应，在常温下反应速率很慢，但在７５℃以下则进行得
很快。这是工业上制造氯酸盐的反应。
１１１２５１　氯酸及其盐
氯酸是强酸又是强氧化剂。通Ｃｌ２于热水中，即有氯酸生成：

３Ｃｌ２＋３Ｈ２Ｏ
△

　
５ＨＣｌ＋ＨＣｌＯ３

通Ｃｌ２于热的ＫＯＨ溶液中生成ＫＣｌＯ３：

３Ｃｌ２＋６ＫＯＨ
△

　
５ＫＣｌ＋ＫＣｌＯ３＋３Ｈ２Ｏ

由上述反应式可知，每生成１ｍｏｌＫＣｌＯ３，同时生成５ｍｏｌＫＣｌ，致
使大部分ＫＯＨ原料未能生成ＫＣｌＯ３，这是不经济的。因此，工业
中首先在７５℃时，通Ｃｌ２ 于价廉的石灰乳中，先制得Ｃａ（ＣｌＯ３）２，
再在溶液中加入ＫＣｌ，发生复分解反应，冷却至１５～２０℃即析出
ＫＣｌＯ３结晶。

６Ｃｌ２＋６Ｃａ（ＯＨ）２
△

　
５ＣａＣｌ２＋Ｃａ（ＣｌＯ３）２＋６Ｈ２Ｏ

Ｃａ（ＣｌＯ３）２ ＋２ＫＣｌ ２ＫＣｌＯ３＋ＣａＣｌ２
此外，电解ＮａＣｌ热溶液产生的ＮａＣｌＯ３与Ｋ２ＣＯ３反应也可制

得ＫＣｌＯ３。
２ＮａＣｌＯ３＋Ｋ２ＣＯ ３ ２ＫＣｌＯ３＋Ｎａ２ＣＯ３

上述反应能够进行，是由于 ＫＣｌＯ３ 溶解度较小的缘故。由于
ＮａＣｌＯ３具有潮解性，不适于制造火药和焰火。ＫＣｌＯ３不潮解，为
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强氧化剂，若与易燃物质如硫、磷、炭等混合，受到撞击就会发生
爆炸，故用于制造炸药、火柴以及烟火工业。
１１１２５２　高氯酸及其盐
高氯酸是最强酸之一，也是一种强氧化剂。当它与有机物接触

时会因剧烈氧化而燃烧，甚至产生爆鸣声。无水高氯酸有时也会爆
炸，可用作高能燃料的氧化剂。高氯酸和皮肤接触会感到剧烈的刺
痛而被灼伤。
高氯酸钾难溶于水，而高氯酸钠则易溶于水，借此性质可以用

来实现钠和钾的分离和检验出钾离子。高氯酸镁具有很强的吸水
性，用作高效干燥剂。

１１１３　拟卤素

某些原子团，在自相结合成分子时，具有与卤素单质相似的性
质；在成为阴离子时，也具有与卤素阴离子相似的性质。称这些原
子团为拟卤素。拟卤素与卤素的相似性见表１１７。

表１１７　拟卤素与卤素性质的相似性

拟卤素以两个原子团结合

成原子团分子

拟卤素的氢化物，溶于水
而成一元酸

拟卤素与金属结合成盐

（ＣＮ）２氰
（ＯＣＮ）２氧氰
（ＳＣＮ）２硫氰

ＨＣＮ氰化氢、氢氰酸

ＨＯＣＮ氰酸

ＨＳＣＮ硫氰酸

ＮａＣＮ氰化钠

ＮａＯＣＮ氰酸钠

ＮａＳＣＮ硫氰酸钠

卤素单质Ｘ２ 卤化氢 ＨＸ 卤化物ＮａＣｌ

拟卤素和卤素有类似的化学反应，例如：
Ｃｌ２＋２ＯＨ － Ｃｌ－＋ＣｌＯ－＋Ｈ２Ｏ

（ＣＮ）２＋２ＯＨ － ＣＮ－＋ＯＣＮ－＋Ｈ２Ｏ
拟卤素离子和卤离子相似，具有还原性，例如：

４Ｈ＋＋２Ｃｌ－＋ＭｎＯ ２ Ｍｎ２＋＋Ｃｌ２＋２Ｈ２Ｏ
４Ｈ＋＋２ＳＣＮ－＋ＭｎＯ ２ Ｍｎ２＋＋（ＳＣＮ）２＋２Ｈ２Ｏ

拟卤素和卤离子的还原性的顺序为：
Ｉ－＞ＳＣＮ－＞ＣＮ－＞Ｂｒ－＞Ｃｌ－＞ＯＣＮ－＞Ｆ－

氰是无色、有苦杏仁味的可燃性气体。氰化氢是带有苦杏仁味、
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有挥发性的液体 （沸点２５７℃），其水溶液为氢氰酸，是极弱的酸。
最重要的氰化物有氰化钾和氰化钠。它们均溶于水，在工业上用于
从矿石中提取金和银、电镀、钢的热处理、医药、农药和有机合成。
所有含氰物均是剧毒品，毫克剂量的氰化物就足以使人致命。

含ＣＮ－废水，可用漂白粉处理，变为无毒废水。其反应为：
４ＣＮ－＋１０ＯＣｌ－＋２Ｈ２ Ｏ １０Ｃｌ－＋２Ｎ２＋４ＨＣＯ－３

硫氰为黄色液体，性质类似溴和碘。硫氰化氢的结构式为
Ｈ—Ｓ—Ｃ≡Ｎ，它的异构体 Ｈ—  Ｎ Ｃ Ｓ称作异硫氰酸。硫氰酸
钾是由氰化钾与硫共熔制得：

ＫＣＮ＋Ｓ
△

　
ＫＳＣＮ

ＫＳＣＮ是检验Ｆｅ３＋的灵敏试剂，在酸性溶液中它与Ｆｅ３＋生成血红
色的化合物。

１１１４　稀有气体

稀有气体包括氦、氖、氩、氪、氙和氡，在周期表中统称为
氦族元素。自１８６８年发现第一个稀有气体 Ｈｅ至１９００年发现Ｒｎ
经历了３３年，此后很长一段时间，未发现和合成出稀有气体化
合物。因此，历史上曾一度称它们为惰性气体，定为零族元素。
１９６２年巴特利特 （ＮＢａｒｔｌｅｔｔ）报道合成了第一个稀有气体化合
物ＸｅＰｔＦ６，突破了稀有气体 “惰性”的概念。迄今已合成了数
以百计的稀有气体化合物，那种认为它们的原子价为零的说法已
不符合事实。稀有气体原子的电子层结构，对化学键理论的建立
起着重要的作用，而今稀有气体化合物的出现又动摇了最外电子
层 “八隅体”为绝对稳定结构的基石。正确认识稀有气体化合物
的结构，必将推动化学键理论进一步发展。
稀有气体原子最外电子层均为ｎｓ２ｎｐ６ 构型 （Ｈｅ除外）。这种

“八隅体”的结构，使得它们既不容易获得电子，也不容易失去电
子，表现出化学上的不活泼性。它们在自然界中均以单原子分子形
式存在。
稀有气体的熔点和沸点都很低，且在族中自上而下递增。这是
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它们原子之间只存在弱的色散力，且自上而下色散力依次增强的结
果。与同周期元素相比，稀有气体原子半径很大。这是因为稀有气
体的晶体属于分子晶体，它们的半径是指范德华半径，分子晶体中
原子之间没有紧密接触。
稀有气体有很多特殊的用途。氦是除氢之外最轻的气体，不能

燃烧，使用安全，常用来代替氢气填充高空气球和飞船。氦的沸点
（－２６８９℃）是已知物质中最低的，可应用于超低温技术领域及超
导的研究。氦在人体血液中的溶解度比氮气小。用氦气代替氮气，
配成体积分数为 Ｈｅ８０％、Ｏ２２０％的混合气体供潜水员在深水作
业时呼吸之用，可避免 “潜水病”。氦气还广泛用作保护性气体，
用于焊接金属和保藏食品。
电流通过充氖的灯管发出红光，通过充氩的灯管发蓝光。因此

氖灯、氩灯可用作霓虹灯、灯塔和信号灯。氩气也常用作保护性气
体，用于硅和锗单晶的生长过程和焊接金属。
氙有极高的发光强度，可用于填充光电管和闪光灯。氙灯有

“小太阳”之称。
氡在医学上用于恶性肿瘤的放疗。但人若吸进含有氡的粉尘，

可能引起肺癌，缩短寿命。氡是普遍存在于泥土中的镭的衰变天然
产物。氡可以穿过裂缝、接缝、混凝土板和通过管道进入千家万
户，尤其是地下室里氡的含量更高。在美国，科学家们估计，每年
有２０００～４００００人死于与氡有关的肺癌。随着现代化 “密封”房屋
的增多，氡也就成为危害人类健康的一员。为此，必须加强室内通
风，以防氡越积越多，造成危害。
迄今合成的稀有气体化合物，仅限于稀有气体中电离势较小、

原子半径较大的Ｋｒ、Ｘｅ、Ｒｎ，其中主要是氙的氟化物和含氧化物。
将氙和氟气放在一只密闭的镍容器内，加热至４００℃，氙和氟

便发生反应，产物决定于氙和氟气的配比：

Ｘｅ＋Ｆ


２

２∶１混合
→

　
ＸｅＦ



２

１∶２０混合
→

　
ＸｅＦ６

１∶５混合
→

　
ＸｅＦ４

ＸｅＦ２、ＸｅＦ４和ＸｅＦ６都是无色的固体共价化合物，其熔点依
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ＸｅＦ２（１２９℃）、ＸｅＦ４（１１４℃）和ＸｅＦ６（４９６℃）顺序降低。它们都
是极强的氧化剂和氟化剂，例如，将氯离子氧化为氯：

２ＨＣｌ＋ＸｅＦ ２ ２ＨＦ＋Ｘｅ＋Ｃｌ２
将苯氟化为氟苯：

Ｃ６Ｈ６＋ＸｅＦ ２ Ｘｅ＋Ｃ６Ｈ５Ｆ＋ＨＦ
氙的氟化物如同其他非金属卤化物一样，可以水解。其水解激

烈程度随Ｘｅ的氧化态升高而剧增，水解产物也比较复杂：

ＸｅＦ２＋Ｈ２Ｏ
缓慢

　
Ｘｅ＋２ＨＦ＋１２Ｏ２

３ＸｅＦ４＋６Ｈ２Ｏ
激烈

　
２Ｘｅ＋ＸｅＯ３＋１２ＨＦ＋３２Ｏ２

ＸｅＦ６＋３Ｈ２Ｏ
激烈

　
ＸеＯ３＋６ＨＦ

ＸｅＦ６和Ｂａ（ＯＨ）２反应，可产生高氙酸钡：
４ＸｅＦ６＋１８Ｂａ（ＯＨ）２ ３Ｂａ２ＸｅＯ６＋Ｘｅ＋１２ＢａＦ２＋１８Ｈ２Ｏ

ＸｅＯ４－６ 是很强的氧化剂，其氧化性比 ＭｎＯ－４ 、Ｆ２ 还强。
Ｂａ２ＸｅＯ６和无水 Ｈ２ＳＯ４反应，生成ＸｅＯ４：

Ｂａ２ＸｅＯ６＋２Ｈ２ＳＯ ４ ２ＢａＳＯ４＋ＸｅＯ４＋２Ｈ２Ｏ
在通常情况下，ＸｅＯ４ 是气体，它会慢慢地分解成Ｘｅ、ＸｅＯ３

和Ｏ２。固体 ＸｅＯ４ 在低温下有爆炸性，其爆炸后无固体残余物。
因此，它用作炸药极为引人注目。

１１１５　大气污染及其防治

人类生存的环境主要包括大气层、水层、地壳和生物圈四大环
境要素。大气层是指地壳上方１００ｋｍ厚的空间。在该空间中存在
着空气 （大气）。表１１８列出了大气中各组分气体的体积分数。

表１１８　大气中各组分气体的体积分数 （φＢ）

气　体 φＢ／１０－６ 气　体 φＢ／１０－６ 气　体 φＢ／１０－６

Ｎ２ ７８．０９×１０４ ＣＨ４ １．４ Ｏ３ ０．０２５
Ｏ２ ２０．９４×１０４ Ｋｒ １．１４ ＮＯ２ ０．００１
Ａｒ ９３×１０２ Ｈ２ ０．５ ＮＯ ０．００６
ＣＯ２ ３．３×１０２ Ｎ２Ｏ ０．２５ ＳＯ２ ０．００２
Ｎｅ １８．１８ ＣＯ ０．１ Ｈ２Ｓ ０．００２
Ｈｅ ５．２４ Ｘｅ ０．０８ ＮＨ３ ０．００６
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　　在距海平面一定高度范围内，大气的主要组分如Ｎ２、Ｏ２等气
体的含量是相对恒定的。一些微量组分如ＣＯ２，痕量组分如 Ｎｅ、
Ｈｅ、ＣＨ４、ＮＯｘ 等气体，它们的含量则随地区的不同而略有变化。
人类及其他生物体生活在大气的下层。外层空间辐射的大部分

宇宙射线，及太阳发射的高能电磁辐射均为大气所吸收，从而保护
着包括人类在内的一切生物免受高能辐射的危害。大气提供生命必
需的Ｏ２及植物呼吸所需的ＣＯ２。在巨大的太阳能作用下，水从海洋
转移到陆地。在这一过程中，大气起着冷凝介质的作用。因此，洁
净的大气是生物体生存的必要条件。但是，随着人口的增长，人类
频繁的生活和生产活动，特别是近代科技的巨大进步，带来了工农
业的迅速发展，结果在给人类带来幸福的同时，也产生了大量的大
气污染物，大气空间成为人类主要的排污场所。当这些排入大气的
污染物，超过自然界自身的净化能力时，就会造成大气污染，大气
中某些成分就会超过正常值 （见表１１８）。大气污染可以是在某些地
方、某局部地区，也可能是全球性的。造成大气污染的物质主要是
烟尘、硫氧化物、氮氧化物、碳氧化物和碳氢化物等。严重的大气
污染造成光化学烟雾、酸雨、臭氧层破坏和全球气候变暖。大气污
染对人类的危害是很大的。１９５２年英国伦敦，产生的伦敦型烟雾
（主要是ＳＯ２与粉尘一起作用产生的），死亡约四千人。１９７０年日
本东京出现光化学烟雾 （主要是汽车排放尾气中含氮氧化物及碳氢
化合物在日光作用下形成的），受害者近万人。１９７７年１２月我国
某大城市，由于冬天燃煤量剧增，排放出的烟尘和二氧化硫使该城
市变成了一座黑雾笼罩的城市，致使２０００多人先后急性中毒住院
治疗，４５人死亡。据我国２０个大中城市统计：每年因大气污染患
慢性气管炎的有１５０万人，有２３万人死于呼吸道疾病；有１７７
万人患心肺病，死亡１３万人。
酸雨是指ｐＨ低于５６的降水。酸雨的形成是由于人类燃烧含

硫的煤炭、冶炼硫化物矿、燃烧汽油等产生的ＳＯ２、ＮＯｘ 排入大
气，在空气中被氧化并吸收水分形成硫酸和硝酸，随着雨水一起降
落到地面。２０世纪７０年代，北美和欧洲出现世界两大酸雨区时，
我国对酸雨还了解甚少。但时隔２０多年，酸雨就已侵袭了我国大
部分地区。广东、广西、四川盆地和贵州大部分地区形成了我国西
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南和华南酸雨区，从而成为世界三大酸雨区之一。仅西南和华南酸
雨区，每年因酸雨造成的林木死亡、农业减产、金属腐蚀的经济损
失就达１４０亿元。
一部科幻影片描绘了若干世纪后的世界，摩天大楼处处耸

立，车流滚滚，彩光流溢，物质文明高度发达，而那时人们已经
无法呼吸到无污染的清新空气，每个人都戴着氧气面罩。这虽是
一部科幻影片，然而１９９５年北京、广州各大城市相继出现了 “氧
吧”———一种专门供人呼吸纯氧的特殊场所。漫步街头，炎炎烈日
下摩托骑士带上口罩的也不乏其人。这说明大城市的大气污染已发
展到了非常严重的程度。
大气污染物的来源主要来自燃料的燃烧，交通运输工具运行时

排放的废气或颗粒物和工矿企业生产过程中产生的废气或颗粒物。
随着工农业的发展，人口不断增加，能源的消耗急剧上升。当

今世界能源的来源主要是固体化石燃料 （煤、褐煤等）、液体燃料
（石油及其加工产品、液态天然气）及气体燃料。由于这些燃料除
主要组分碳、氢、氧外还含有少量硫、氮等元素。当它们燃烧时，
除了产生大量二氧化碳和水蒸气外，还有ＳＯ２ 和 ＮＯｘ 排入大气。
此时，如果燃烧不完全，还可产生大量ＣＯ和烟 （主要成分是碳）
以及燃烧后的极细的煤灰也可随烟气排入大气，造成大气污染。表
１１９列出了燃料燃烧时产生ＳＯ２和ＮＯｘ 的估算量。

表１１９　燃料燃烧时产生ＳＯ２ 和ＮＯｘ 的估计量

燃　料 ＳＯ２ ＮＯｘ
煤 １８ｋｇ／１０３ｋｇ 　　４～１０ｋｇ／１０３ｋｇ
天然气 ０．４ｋｇ／１０６ｍ３ １６００～３２００ｋｇ／１０６ｍ３
原油 ２０ｋｇ／ｍ３ 　１．５～８．６ｋｇ／ｍ３

　　工矿企业排放的废气是大气污染物的另一重要来源。由于工矿
企业种类繁多，排放的污染物种类也各不相同，这里不再一一
列举。
防止大气污染最重要是减少和避免污染物的产生。例如，为了

减少燃料燃烧时产生的污染物，可考虑将煤在使用之前进行水洗和
脱硫；对加工的石油产品进行脱硫、脱氮处理。寻找新的能源代替
燃料能源，一种名为ＲＡＶ４Ｌ电动汽车已在日本研制成功。它使用
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密封型镍氢电池代替汽油发动汽车。一次充电后可行驶２１５公里，
最高时速可达１２５公里。这种汽车在行驶时不排放废气，不会造成
大气污染。化工行业被认为是排污的 “大户”。据有关部门对化工
行业的不完全统计，１９９４年我国化工行业排出废气量５２５９亿立方
米 （标准）。在全国３００家重点企业中，排放工业废气的企业，化
工企业排在第三位。从环保的角度来看，化工企业走 “清洁化工”
将是化工企业发展的重要途径。所谓清洁化工是指无 “三废”排出
的化工生产过程。这就要求改变原有的工艺过程和利用化工来保护
环境。企业的发展不应以牺牲环境为代价。在建厂或扩建工程中应
与环保装置同时设计，同时施工，同时投入使用 （即 “三同时”）。
值得注意的是，对大气进行环境保护的极为有效的措施就是植

树造林。植物不仅可以调节大气中Ｏ２与ＣＯ２的正常含量，还对粉
尘、ＳＯ２、光化学烟雾等有不同程度的吸收，从而提高自然界自身
的净化能力。

１１１６　超临界流体

气体、液体因具有流动性，统称为流体。在一定条件下，气
体和液体可以相互转化。如图１１１４所示为某纯物质的相图。图
中，Ｂ点为气、液、固三态并存的平衡点，称为三相点。Ｃ点为

图１１１４　某纯物质的相图
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气液平衡端点，称为临界点。当温度Ｔ＞Ｔｃ，不论施加多大压
力，气体都不会被液化，所以Ｔｃ是气体能被液化的最高温度，
称为临界温度。在临界温度下气体液化所需的最小压力称为临界压
力ｐｃ。所谓超临界流体是指物质的温度和压力分别处在其临界温
度 （Ｔ＞Ｔｃ）和临界压力 （ｐ＞ｐｃ）之上的一种特殊状态的流体。
它兼有气态、液态两者的特点。它不但具有液体的高密度、强溶解
性和高传热系数，而且具有气体的低黏度和高扩散系数。超临界流
体内部的分子和原子处于激烈的高能量热运动状态，它能加速和促
进反应物质在分子或原子水平上的化学反应和物理变化。部分物质
的临界数据见表１１１０。

表１１１０　部分物质的临界数据

物　质 Ｔｃ／Ｋ ｐｃ／ＭＰａ 物　质 Ｔｃ／Ｋ ｐｃ／ＭＰａ

Ｈｅ
Ｈ２
Ｎ２
Ｏ２
ＣＨ４
ＣＯ２
ＨＣｌ

５．２
３３．０
１２６．３
１５４．０
１９０．６
３０４．２
３２４．６

０．２３
１．２９
３．４０
５．０８
４．６０
７．３８
８．２７

ＮＨ３
Ｃｌ２
Ｃ２Ｈ６
ＳＯ２
Ｃ５Ｈ１２
Ｃ６Ｈ６
Ｈ２Ｏ

４０５．６
４１７．２
４２５．２
４３０．３
４６９．７
５６２．２
６４．２

１１２．７
７．７１
３．８２
７．８６
３．３８
４．９０
２２．１

１１１６１　超临界ＣＯ２
由于ＣＯ２ 的临界温度Ｔｃ＝３１１℃和临界压力ｐｃ＝７３８ＭＰａ，

比较合适，容易实现超临界状态，并且ＣＯ２ 对人体和动、植物无
害、不燃、没有腐蚀性、对环境友好、原料易得、价格便宜和处理
方便的优点，是当前使用最为普遍的一种超临界流体，主要应用于
热敏性物质和高沸点组分的萃取分离。例如，提取天然色素和香
料、具有生物活性的生物制品的提纯、固体中有效成分的提取等方
面。超临界ＣＯ２可作为清洗溶剂代替挥发性有机溶剂应用于机械、
电子、医药和干洗等行业的清洗。
超临界ＣＯ２ 是一种非极性反应溶剂可代替脂溶性有机溶剂进

行酶催化的酯化反应，发现所得酯的活性更高、稳定性更大，反应
速率也大幅度提高，更为方便的是实现了反应萃取一步到位。
此外，超临界ＣＯ２ 在新材料的制备和加工方面也有应用。将
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物料溶解在超临界ＣＯ２ 中制备成超临界溶液，然后在高压下通过
喷嘴以极高的流速喷射进入常压空间，超临界溶液即可快速膨胀分
离成气液两相，溶质在瞬间的相变激发下，形成超晶态，以微米级
的超细粉末沉积下来。这种方法特别适用于热敏性、易分解、难分
散、不能采用研磨粉碎的精细化工产品制备。例如，在含有乙醇的
超临界ＣＯ２中溶解聚合物和药物，利用上述方法，可以制出内核
是药物、外面包裹聚合物的缓释微粒药剂。
１１１６２　超临界水
水是最常用的溶剂，也是进行化学反应常用的介质。水为强极

性溶剂，对极性化合物有较大的溶解度，对非极性烃类有机物溶解
度则很小。
水的临界温度为３７４℃，临界压力为２２１ＭＰａ。水在超临界状

态下气液界面消失，成为气液合一混沌态的超临界流体。超临界水
表现出很多独特的性质。表１１１１列出了常态水、超临界水和过热
水蒸气的物化性质。

表１１１１　常态水、超临界水和过热水蒸气的物化性质

物 化 性 质
常态水

（２５℃，０１ＭＰａ）
超临界水

（４５０℃，２７６ＭＰａ）
过热水蒸气

（４５０℃，１４ＭＰａ）
密度／（ｋｇ·ｍ３）
黏度／（ＭＰａ·ｓ）
介电常数

Ｈ２溶解度／（ｍｇ·Ｌ－１）

Ｏ２溶解度／（ｍｇ·Ｌ－１）

９８８０
０８９
７８０
—

８

１２８０
３０×１０－２

１８

∞
∞

４２
２６×１０－５

１０
—

∞

由表１１１１可知，从超临界水的介电常数小，Ｈ２、Ｏ２溶解度无
限大的数据来看，超临界水表现出类似非极性溶剂的性质。也有实
验表明，超临界水对非极性有机物的溶解能力强，而对无机盐的溶
解能力却很弱。例如，在超临界温度以上，４４８℃，ＮａＣｌ的溶解度仅
为１００ｍｇ·Ｌ－１；４９８℃，ＣａＣｌ２ 的溶解度为１０ｍｇ·Ｌ－１。另外，电
解质在超临界水中的离解度也大大减小，使强电解质转变成弱电
解质。
超临界水可作为溶剂代替挥发性、有毒有机溶剂的反应介质，

用于有机合成；也可作为反应剂，超临界水和有机物可以互溶，可
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以获得高浓度的溶解氧，使超临界水的氧化力大大增强，将有害的
有机物全部有效地分解转变为其成分元素的氧化物或单质气体，如
ＣＯ２、Ｈ２Ｏ、Ｎ２、Ｃｌ２或ＳＯ２等小分子。美国、日本等工业发达国
家对二 英类化合物、ＤＤＴ、二氯乙烯、联苯等污染物进行了超
临界水氧化实验，结果表明有毒物去除可达９９９９％，且无二次
污染。
超临界水反应已涉及到高效信息储备材料的制备，纳米级金属

氧化物的制备，重油催化加氢脱硫，高分子材料的降解，天然纤维
素的水解，葡萄糖和淀粉多糖的水解，有毒物的超临界水氧化治理
等领域。但是超临界水技术的应用目前离工业化还有一段距离，其
最大难题就是异常苛刻的安全要求和长期耐腐蚀、耐磨损、耐高
温、耐高压的反应材质的研制。

习　　　题

１１１　为什么说石墨是混合型晶体？为什么石墨质地软而熔点、沸点高，
这有无矛盾？

１１２　硅能与强碱反应，又能与 ＨＦ反应，这是否说明硅具有两性？
１１３　ＢＣｌ３ 和ＢＦ３ 水解有何不同？
１１４　水晶、刚玉、红宝石、蓝宝石的化学成分是什么？
１１５　硼酸的分子式为 Ｈ３ＢＯ３，为什么它不是三元酸？
１１６　硅胶是否就是二氧化硅？变色硅胶的成分是什么？无水变色硅胶
与其吸水之后的颜色如何变化？

１１７　完成下列反应式 （必要时可自选介质配平）：

　　① →Ｓｉ＋ＮａＯＨ
②Ｂ２Ｈ６＋Ｏ →２
③Ｂ２Ｈ６＋Ｈ２ →Ｏ
④ＳｉＣｌ４＋Ｈ２ →Ｏ
⑤ＳｉＯ２ →＋ＨＦ

⑥ Ｈ３ＢＯ３＋ＮａＯＨ
ｐＨ＜９６

→
　

⑦ Ｎａ２Ｂ４Ｏ７＋ＮｉＯ
共熔
→
　

⑧ＣａＣＯ３＋ＣＯ →２

⑨ →Ｓｎ＋ＮａＯＨ
⑩ Ｍｎ（ＮＯ３）２＋ＰｂＯ →２
瑏瑡ＳｎＣｌ２＋Ｈ２ →Ｏ
瑏瑢ＳｎＣｌ２＋ＨｇＣｌ２（适量 →）
瑏瑣ＳｎＣｌ４ →＋Ｓｎ
瑏瑤ＳｎＳ２＋Ｎａ２ →Ｓ
瑏瑥 Ｎａ２ＳｎＳ３ →＋ＨＣｌ
瑏瑦ＰｂＳ＋ＨＮＯ →３

　　１１８　如何理解铵盐热分解的规律？举例说明。
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１１９　如何鉴别下列各对离子：
① ＮＯ－２ 、ＮＯ－３ ；②Ｓｎ２＋、Ｓｎ４＋

１１１０　如何分离下列各组离子：
① Ａｌ３＋、Ｐｂ２＋；② Ｍｇ２＋、Ａｌ３＋、Ｓｎ２＋

１１１１　氮的非金属性强于磷，但为什么白磷比氮气活泼？
１１１２　磷酐为什么能作干燥剂？磷酐吸水和硅胶吸水有何不同？
１１１３　为什么说亚磷酸 Ｈ３ＰＯ３ 是二元酸？
１１１４　完成下列反应式 （必要时可自行加介质配平）。

　　① ＮＨ３＋Ｏ →２
② Ｎ２＋Ｏ →２

③ ＮＨ３＋Ｎａ →
△

　

④ ＮＨ４ＮＯ３ →
△

　

⑤ （ＮＨ４）２ＳＯ４ →
△

　

⑥ ＮＨ４ＨＣＯ３ →
△

　
⑦ ＮＯ２＋Ｈ２ →Ｏ
⑧ ＨＮＯ →３
⑨Ｓｂ＋ＨＮＯ３（浓 →）
⑩Ｃｕ＋ＨＮＯ３（稀 →）
瑏瑡Ｚｎ＋ＨＮＯ３（稀 →）
瑏瑢 Ａｕ＋ＨＮＯ３ →＋ＨＣｌ

瑏瑣 ＫＮＯ３ →
△

　

瑏瑤 Ｍｎ（ＮＯ３）２ →
△

瑏瑥 ＡｇＮＯ３ →
△

　
瑏瑦 Ｈ２ＳＯ４＋Ｐ４Ｏ →１０
瑏瑧 Ｈ３ＰＯ４＋Ｎａ２ＣＯ →３
瑏瑨ＰＣｌ５＋Ｈ２ →Ｏ
瑏瑩ＰＣｌ３＋Ｈ２ →Ｏ

瑐瑠Ｓｂ２Ｓ３＋Ｏ２ →
△

　
瑐瑡 ＡｓＨ３＋Ａｇ →＋

瑐瑢 ＡｓＣｌ３＋Ｈ２ →Ｏ
瑐瑣ＢｉＣｌ３＋Ｈ２ →Ｏ
瑐瑤Ｓｂ（ＮＯ３）３＋Ｈ２ →Ｏ
瑐瑥 ＡｓＣｌ３＋Ｈ２ →Ｓ
瑐瑦 Ａｓ２Ｓ３＋Ｎａ２ →Ｓ
瑐瑧Ｓｂ２Ｓ５＋Ｎａ２ →Ｓ
瑐瑨 Ｎａ３ＳｂＳ３ →＋ＨＣｌ

　　１１１５　为什么说臭氧分子Ｏ３ 是极性分子？
１１１６　试计算ｐＨ＝０时，在０１ｍｏｌ·Ｌ－１Ｚｎ２＋溶液中通入 Ｈ２Ｓ是否有

ＺｎＳ沉淀？
１１１７　试计算溶解ＦｅＳ所需的 ＨＣｌ浓度是多少？
１１１８　完成下列反应式 （必要时可自行加介质平衡）：

　　①ＰｂＳ＋Ｈ２Ｏ →２ ＰｂＳＯ４
② ＫＩ＋Ｈ２Ｏ →２
③ＣｒＯ－２ ＋Ｈ２Ｏ →２
④ ＮａＯＨ＋Ｈ２Ｏ →２
⑤ Ｈ２Ｓ＋Ｉ →２
⑥ Ｈ２Ｓ＋Ｃｌ →２
⑦ Ａｓ２Ｓ３＋Ｎａ２Ｓ →２
⑧ＦｅＳ２＋ＳＯ →２

⑨ ＭｇＳＯ３＋ＳＯ →２
⑩ Ｎａ２ＳＯ３＋Ｃｌ →２

瑏瑡 ＫＨＳＯ４ →
△

　

瑏瑢 ＭｎＳＯ４＋Ｎａ２Ｓ２Ｏ８
Ａｇ＋
→
　

瑏瑣 Ｎａ２Ｓ２Ｏ３＋Ｉ →２
瑏瑤 Ｎａ２Ｓ２Ｏ３ →＋ＨＣｌ
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瑏瑥 ＫＩ＋Ｂｒ →２
瑏瑦 ＫＭｎＯ４ →＋ＨＣｌ
瑏瑧 ＮａＢｒ＋Ｈ２ＳＯ４（浓 →）
瑏瑨 ＮａＩ＋Ｈ３ＰＯ →４

瑏瑩Ｃｌ２＋ＫＯＨ →
△

　
瑐瑠 →ＮａＣＮ＋ＮａＯＣｌ

　　１１１９　无烟煤中含Ｓ０８９％，Ｎ０６３％，试计算燃烧１０３ｋｇ无烟煤产生
多少ＳＯ２ 和ＮＯｘ （以ＮＯ２ 计）废气？（计算时不包括高温时由空气中 Ｎ２ 产
生的ＮＯｘ）



１２　配位化合物
配位化合物简称配合物。它是无机化合物中的一大类。
当在硫酸铜溶液中加入过量氨水，溶液会变为深蓝色。从该溶

液中可以分离出化学式为 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４ 的化合物。亦即上述
过程发生了如下的反应：

ＣｕＳＯ４＋４ＮＨ ３ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４

［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４就是一种配合物。
仔细观察和分析上述这种配合物，会发现它是由化合价已经饱

和的ＣｕＳＯ４分子与ＮＨ３分子结合而成的。在早期，人们对这种由
化合价已饱和的分子结合而成的化合物的结合力 （化学键）及结构
并不清楚，曾称它为络合物，即复杂化合物的意思。
随着科学的发展，人们对配合物的认识不断深入，尤其是进入

２０世纪５０年代以来，由于原子能、半导体、火箭等尖端工业生产
中稀有金属的分离技术、新材料的制取及分析化学、配位催化、有
机金属化合物以及生物无机化学等方面的实际需要的推动，配合物
化学的发展极为迅速，内容十分丰富。现在，配位化合物或配合物
化学几乎渗透到化学学科的各个分支。因此，配合物化学的研究在
整个化学领域具有极为重要的实际和理论意义。它本身已从无机化
学学科中发展成为一门独立的学科。
本章将概括地介绍配合物的基本概念、化学键理论、稳定性及

其应用。

１２１　配位化合物的基本概念

１２１１　配合物的组成
配合物在组成上有其自身的特点。
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１２１１１　不符合经典化合价理论
过去我们见过的许多化合物，如 ＨＣｌ、Ｈ２Ｏ、ＮＨ３、ＡｇＣｌ、

ＣｕＳＯ４等，它们的形成都符合经典化合价理论，即这些化合物的
分子中，原子间都有确定的简单整数比。如在 Ｈ２Ｏ分子中一个Ｏ
原子只能与两个 Ｈ原子结合。这些化合物称为简单化合物。
与简单化合物不同，配合物由上述简单化合物结合而成，如

ＣｕＳＯ４＋４ＮＨ ３ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４
ＡｇＣｌ＋２ＮＨ ３ ［Ａｇ（ＮＨ３）２］Ｃｌ

ＣｕＣＮ＋２ＫＣＮ Ｋ２［Ｃｕ（ＣＮ）３］

在配合物的形成过程中，既没有电子得失而形成的离子键，也
没有由两个原子相互提供单电子配对而形成的共价键。因此，配合
物的形成并不符合经典化合价理论。
１２１１２　含有在水溶液中能够稳定存在的复杂离子
将前述配合物 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４ 溶于水，该化合物在水中是

如何解离的呢？请看下述实验现象。
将 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４ 溶于水，得到深蓝色溶液。将该溶液分

成两份：在一份中加入少量ＢａＣｌ２ 溶液，有白色的ＢａＳＯ４ 沉淀生
成，说明溶液中有ＳＯ２－４ 。在另一份中加入少量ＮａＯＨ溶液，没有

Ｃｕ（ＯＨ）２沉淀和ＮＨ３气体产生，说明溶液中几乎不存在Ｃｕ２＋和

ＮＨ３分子。该实验说明，在水溶液中，［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４按下述方
式解离：

［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ 幑幐４ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋＋ＳＯ２－４

即该配合物中含有能够稳定存在的复杂离子 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋。
这种复杂离子称为配离子。
凡含有配离子的化合物称为配位化合物，或简称配合物。习惯

上，配离子也称为配合物。
由配合物组成上的特点可知，配合物可分为两个组成部分。其

中结合紧密的部分 （如 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋）称为配位个体 （又称内
界）。配位个体由中心离子 （如Ｃｕ２＋）和配位体 （如 ＮＨ３，简称
配体）结合而成。其中配体中与中心离子直接相连的原子 （如
ＮＨ３分子中的Ｎ原子），称配位原子。配位原子的个数称配位数。
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配位个体是配合物的特征部分。写成化学式时，用方括号括起来。
配位 个 体 之 外 的 其 他 离 子，如 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４ 中 的 ＳＯ２－４ 、

Ｋ４［ＨｇＩ４］中的 Ｋ＋，它们距中心离子较远，构成配合物的外界，
写在方括号的外面。图示为：

烉烇 烋
配合物

　　　　配位个体
（配离子
烉烇 烋

）

　　　中心离子 　　　

配位体
　
　

［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４　
　
　
　
　配位原子 　配位数

　　　 外界

① 中心离子是配合物的形成体，它位于配位个体的中心。中
心离子一般是金属离子，特别是过渡金属离子，但也有金属原子作
为配合物形成体的。如 ［Ｎｉ（ＣＯ）４］和 ［Ｆｅ（ＣＯ）５］中的Ｎｉ和Ｆｅ
都是电中性的原子，这类配合物没有外界。［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４的结
构如图１２１所示。

图１２１　［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４ 结构示意图

中心离子 （或原子）在周期表中的位置见表１２１。

② 配体位于中心离子周围，它可以是中性分子，如 ＮＨ３、

Ｈ２Ｏ、ＣＯ等，也可以是负离子，如Ｉ－、ＣＮ－、ＯＨ－等。配体的最

大特点是它的配位原子含有孤电子对，如∶ＮＨ３、Ｈ２Ｏ
··
∶、∶Ｃｌ

··

··∶
－、

∶ＣＮ
··
－等。形成配合物时，由每个配位原子提供一孤电子对给予价

层有空轨道的中心离子，形成配位键。能提供配体的化合物称为配
合剂。配体的种类虽然很多，但能作为配位原子的元素主要是氮、
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氧、碳、硫及卤素等。只含有一个配位原子的配体称为单齿配体，
如前述所提及的配体都是单齿配体。含有两个或两个以上可以与中
心离子结合的配位原子的配体，则称为多齿配体，如乙二胺

（Ｈ２Ｎ
··
—ＣＨ２—ＣＨ２—Ｎ

··
Ｈ２）就属于多齿配体。许多有机配体都是

多齿配体。如常见的有草酸根、乙二胺四乙酸根 （ＥＤＴＡ）、乙酰
丙酮根、联吡啶等。

表１２１　中心离子在周期表中的位置

Ｈ
Ｌｉ Ｂｅ Ｂ Ｃ Ｎ Ｏ Ｆ
Ｎａ Ｍｇ Ａｌ Ｓｉ Ｐ Ｓ Ｃｌ

Ｋ Ｃａ Ｓｃ Ｔｉ Ｖ Ｃｒ Ｍｎ Ｆｅ Ｃｏ Ｎｉ Ｃｕ Ｚｎ Ｇａ Ｇｅ Ａｓ Ｓｅ Ｂｒ

Ｒｂ Ｓｒ Ｙ Ｚｒ Ｎｂ Ｍｏ Ｔｃ Ｒｕ Ｒｈ Ｐｄ Ａｇ Ｃｄ Ｉｎ Ｓｎ Ｓｂ Ｔｅ Ｉ
Ｃｓ Ｂａ Ｌｕ Ｈｆ Ｔａ Ｗ Ｒｅ Ｏｓ Ｉｒ Ｐｔ Ａｕ Ｈｇ Ｔｌ Ｐｂ Ｂｉ Ｐｏ Ａｔ
Ｆｒ Ｒａ Ｌｒ

　　 形成稳定的非螯合物及螯合物； 形成稳定的螯合物； 仅能生成少

数螯合物。

③ 多齿配体通过两个或两个以上配位原子同时与一个中心离
子配位所形成的具有环状结构的配合物，称为螯合物，其配位体又
称螯合剂。如Ｃｕ２＋与乙二胺反应：

Ｃｕ２＋＋２Ｈ２Ｎ—ＣＨ２—ＣＨ２—ＮＨ →２
ＣＨ２Ｎ

Ｈ２
→　

ＣＨ


２Ｎ
Ｈ２
→　

　Ｃｕ
ＣＨ


２Ｎ
Ｈ２→
　

　
ＣＨ２Ｎ

Ｈ２

→
熿

燀

燄

燅
　

２＋

螯合物所具有的环状结构称为螯环。大多数螯合物具有五元环或六
元环结构，这些螯合物具有特殊的稳定性。但一些具有四元环的螯
合物不稳定，这与四元环内原子间的键角小，存在张力有关。螯合
物的配位数不等于配体数，应为配体数乘以配体的齿数。
螯合物一般是有机物。最常见的螯合剂是一些胺、羧酸类的化

合物。如乙二胺四乙酸及其二钠盐，是最常见的螯合剂之一，应用
十分广泛。它们两者均可简写为ＥＤＴＡ。在化学反应式中，通常
用 Ｈ４Ｙ 表示其酸，而用 Ｎａ２Ｈ２Ｙ 表示其二钠盐。ＥＤＴＡ 的结
构为：
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Ｎ

ＨＯ
··
ＯＣＣＨ２

ＨＯ
··
ＯＣＣＨ２

∶ ＣＨ ２ ＣＨ ２Ｎ∶

ＣＨ２ＣＯＯ
··
Ｈ

ＣＨ２ＣＯＯ
··
Ｈ

ＥＤＴＡ是一个六齿配体。除Ｋ＋、Ｒｂ＋、Ｃｓ＋等离子外，ＥＤＴＡ可
与任何金属离子螯合，所形成的螯合物大多数十分稳定，且易溶于
水。正因为如此，分析化学中以配位滴定法测定金属离子含量时，
常用ＥＤＴＡ作配位剂。硬水的软化中也以它来结合水中的Ｃａ２＋、
Ｍｇ２＋。Ｃａ２＋是一个弱的配合物形成体，但它也可以与ＥＤＴＡ反
应形成十分稳定的螯合物：

Ｃａ２＋＋Ｈ４ 幑幐Ｙ ＣａＹ２－＋４Ｈ＋

螯合离子ＣａＹ２－是一个六配位的、含有５个五元环的离子。其空
间结构如图１２２所示。

图１２２　ＣａＹ２－的空间结构

螯合物具有其特殊的性质。与具有相同配位原子的简单配合物
相比，螯合物要稳定得多。此外，许多金属螯合物还具有特征颜
色、难溶于水而易溶于有机溶剂等特性。后面将提到螯合物的这些
特性在许多实际工作中得到了应用。

１２１２　配合物的命名
根据 “中国化学会无机化学命名原则”（１９８０），现就一般配合

物的命名，概括为以下几点。

１２１２１　配离子为阳离子的配合物
凡属于含配阳离子的配合物，无论是盐 （可称为配盐）还是碱
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（可称为配碱），其命名次序为：外界阴离子；配体；中心离子。配
体和中心离子之间加 “合”字。配体个数用一、二、三、四等数字
表示，中心离子的氧化态以加括号的罗马数字表示并置于中心离子
之后。例如：

［Ｃｏ（ＮＨ３）６］Ｃｌ３　　　氯化六氨合钴（Ⅲ）
［Ａｇ（ＮＨ３）２］ＮＯ３ 硝酸二氨合银（Ⅰ）
［Ｐｔ（ＮＨ３）４］（ＯＨ）２ 氢氧化四氨合铂（Ⅱ）

１２１２２　配离子为阴离子的配合物
命名次序为：配体；中心离子；外界阳离子。在中心离子与外

界阳离子的名称之间加一 “酸”字，其余同上。例如：

Ｋ２［ＰｔＣｌ６］　　　　六氯合铂（Ⅳ）酸钾

Ｋ３［Ｆｅ（ＣＮ）６］ 六氰合铁（Ⅲ）酸钾

Ｈ２［ＰｔＣｌ６］ 六氯合铂（Ⅳ）酸

１２１２３　含有两种以上配体的配合物
配体的次序按先阴离子、后中性分子排列，不同的配体名称间

以小圆点 “·”分开。若配体同是阴离子或中性分子，则按配位原
子元素符号的英文字母顺序排列。例如：

［Ｃｏ（ＮＨ３）４Ｃｌ２］Ｃｌ　　　　氯化二氯·四氨合钴（Ⅲ）
［Ｃｏ（ＮＨ３）５Ｈ２Ｏ］Ｃｌ３ 氯化五氨·水合钴（Ⅲ）

１２１２４　没有外界的配合物
命名方法与上述相同，只是没有外界而已。中心离子的氧化态

为零的可不标出。例如：

［Ｆｅ（ＣＯ）５］　　　　　　　五羰基合铁
［Ｐｔ（ＮＨ３）２Ｃｌ２］ 二氯·二氨合铂（Ⅱ）

１２１２５　配离子
配离子的命名与上述相同，只是没有外界部分的名称。例如：

［Ｃｏ（ＮＨ３）６］３＋　　　　六氨合钴（Ⅲ）配离子

［ＰｔＣｌ６］２－ 六氯合铂（Ⅳ）配离子

命名中的 “配”字也可省去。
在以上命名中，经常需要知道中心离子的氧化态。这可由配离

子的电荷等于中心离子和配体电荷的代数和而求得。



２５８　　 无机化学

１２２　配位化合物中的化学键

前面我们已讨论了配合物的一些基本概念，得到了一些感性认
识。更进一步的问题是：配合物中的化学键———配位键是如何形成
的？其本质如何？配合物的空间结构如何？在实际当中，由同一中
心离子与不同配体形成的配合物，它们的稳定性差别如何解释？它
们的磁性质有时也不相同，如何解释？
现代配合物化学键理论能够很好地解释以上问题。它们主要是

价键理论、晶体场理论及配位场理论。这里只介绍价键理论。
我们已经知道，过渡元素最易形成配合物，而且形成的配合物

最稳定。这一现象正是配合物化学键理论必须首先要解决的问题之
一。过渡元素的价电子以具有部分填充的ｄ轨道 （或ｆ轨道）为其
特征。它们易于形成稳定的配合物显然与这一特征有着密切的关
系。价键理论正是抓住了这一关键。现将价键理论的主要内容分述
如下。

１２２１　中心离子价轨道的杂化
大多数过渡金属离子如Ｃｕ２＋、Ｆｅ３＋、Ｃｏ２＋、Ｎｉ２＋等，它们

都具有部分填充的（ｎ－１）ｄ轨道和空的ｎｓ、ｎｐ及ｎｄ轨道。价键理
论认为：在配合物的形成过程中，当中心离子与配体接近时，在配
体的作用下，中心离子空的价轨道以一定的方式杂化。杂化后的空
轨道接受来自配位原子的孤对电子，形成配位共价键。
例如，Ｆｅ３＋的３ｄ轨道有５个电子，４ｓ、４ｐ及４ｄ轨道均是空

着的。Ｆｅ３＋在与Ｆ－形成ＦｅＦ３－６ 配离子的过程中，在配体Ｆ－的作
用下，４ｓ、４ｐ的全部轨道与两个４ｄ轨道杂化，形成６个等价的

ｓｐ３ｄ２杂化轨道，然后接受来自６个Ｆ－的孤对电子对，形成６个
配位键：

Ｆｅ３＋（ｄ５）　　
３ｄ

　
４ｓ
　

４ｐ
　

４ｄ

［ＦｅＦ６］３－　　



　 　　

ｓｐ３ｄ２
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虚线内杂化轨道上的电子来自６个Ｆ－。值得注意的是，在配合物
ＦｅＦ３－６ 中，中心离子Ｆｅ３＋的 （ｎ－１）ｄ轨道上电子排布状态没有变
化，原有平行自旋 （未成对）电子数保持不变。另一种情况是，中
心离子的电子排布状态发生变化，如 ［Ｆｅ（ＣＮ）６］３－ 配离子的
形成：

Ｆｅ３＋（ｄ５）　　
３ｄ

　
４ｓ
　

４ｐ

［Ｆｅ（ＣＮ）６］３－　



 　 　　

　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　 ｄ２ｓｐ３

由于ＣＮ－的配位作用较强，在ＣＮ－的作用下，Ｆｅ３＋的３ｄ轨道电
子发生重排，原有的５个平行自旋的电子排入３个轨道，腾出２个
空的３ｄ轨道与４ｓ、４ｐ轨道杂化，形成６个等价的ｄ２ｓｐ３ 杂化轨
道，接受来自６个 ＣＮ－ 的孤电子对形成配位键。由于在形成
［Ｆｅ（ＣＮ）６］３－ 时，Ｆｅ３＋利用了内层的３ｄ空轨道，中心离子平行自
旋的电子数目减少了。

表１２２　常见配离子的空间构型

配位数 轨道杂化类型 空间构型 结构示意图 举　例

２ ｓｐ 直线型
［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋、［Ｃｕ（ＮＨ３）２］＋、
［Ｃｕ（ＣＮ）２］－

４

ｓｐ３ 四面体
［ＺｎＣｌ４］２－、［ＦｅＣｌ４］－、
［ＢＦ４］－、［Ｎｉ（ＮＨ３）４］２＋

ｄｓｐ２（ｓｐ２ｄ） 平面正方形
［Ｐｔ（ＮＨ３）２Ｃｌ２］、
［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋、［Ｎｉ（ＣＮ）４］２－、
［ＰｄＣｌ４］２－（为ｓｐ２ｄ型）

６ ｄ２ｓｐ３（ｓｐ３ｄ２） 正八面体
［Ｆｅ（ＣＮ）６］４－、
［Ｃｏ（ＮＨ３）６］３＋
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　　至此，我们可以这样认为：配体以孤电子对向中心离子空的
杂化轨道配位所形成的化学键为配位键。配位键本质上属于共
价键。
中心离子能形成的配位键的数目 （亦即配位数）与中心离子的

电子构型、电荷、半径以及配体的电荷、半径都有关系。因此，配
位数不是任意的，各种配合物都有其常见的特征配位数。

１２２２　配合物的空间构型
早在１８９１年，现代配位理论的奠基人，瑞士的维尔纳 （Ｗｅｒ

ｎｅｒ）就指出：配位化合物具有一定的空间构型。
根据价键理论，配位键属共价键，因而具有一定的方向性和饱

和性。中心离子不同的杂化形式，具有不同的空间构型。几种常见
典型的杂化轨道及相应的空间构型见表１２２。

１２３　配位反应

大多数无机配体 （如ＮＨ３、Ｆ－、Ｃｌ－、ＣＮ－等）及部分有机
配体 （如ＥＤＴＡ）的配合物在水中都有一定的溶解度。配合物的
配离子和外界是以离子键结合的，与强电解质相似，溶于水中几乎
完全解离为配离子和外界离子：

［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ ４ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋＋ＳＯ２－４

Ｋ２［ＨｇＩ４ ］ ２Ｋ＋＋［ＨｇＩ４］２－

解离出的配离子则与弱电解质相似，会发生部分解离，达成下述配
位平衡：

［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋
解离
幑幐配合Ｃｕ

２＋＋４ＮＨ３

配离子的解离过程实际就是配位反应的逆反应。下面我们来讨论配
位平衡。
１２３１　配合物的不稳定常数和稳定常数

１２３１１　不稳定常数
前面曾提及，配离子在溶液中能够稳定存在。如在［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４
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溶液中加入少量稀 ＮａＯＨ 溶液，并没有Ｃｕ（ＯＨ）２ 沉淀生成。但
是，若改加Ｎａ２Ｓ溶液，由于ＣｕＳ的溶度积非常小 （Ｋ

ｓｐ＝６３×
１０－３６），则能生成黑色的ＣｕＳ沉淀。这说明 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋微弱
地解离出Ｃｕ２＋。
配离子在溶液中的解离是逐级进行的，以 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋

为例：
第一级解离　［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ 幑幐２＋ ［Ｃｕ（ＮＨ３）３］２＋＋ＮＨ３

Ｋ
１＝
［［Ｃｕ（ＮＨ３）３］２＋］［ＮＨ３］
［［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋］

第二级解离　［Ｃｕ（ＮＨ３）３］ 幑幐２＋ ［Ｃｕ（ＮＨ３）２］２＋＋ＮＨ３

Ｋ
２＝
［［Ｃｕ（ＮＨ３）２］２＋］［ＮＨ３］
［［Ｃｕ（ＮＨ３）３］２＋］

第三级解离　［Ｃｕ（ＮＨ３）２］ 幑幐２＋ ［Ｃｕ（ＮＨ３）］２＋＋ＮＨ３

Ｋ
３＝
［［Ｃｕ（ＮＨ３）］２＋］［ＮＨ３］
［［Ｃｕ（ＮＨ３）２］２＋］

第四级解离　 ［Ｃｕ（ＮＨ３）］ 幑幐２＋ Ｃｕ２＋＋ＮＨ３

Ｋ
４＝

［Ｃｕ２＋］［ＮＨ３］
［［Ｃｕ（ＮＨ３）］２＋］

将上述四级平衡式相加，得解离总平衡：

［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ 幑幐２＋ Ｃｕ２＋＋４ＮＨ３

根据多重平衡原则，各级解离常数的乘积为解离总平衡常数，称为
不稳定常数：

Ｋ
１Ｋ

２Ｋ
３Ｋ

４＝
［Ｃｕ２＋］［ＮＨ３］４
［［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋］

＝Ｋ
不稳 （１２１）

Ｋ
１、Ｋ

２……称为配离子的逐级不稳定常数。Ｋ
不稳越大，表示配离

子越易解离，即配离子越不稳定。所以，Ｋ
不稳是配离子的特征常

数。不同的配离子具有不同的不稳定常数。如 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋的

Ｋ
不稳＝４７９×１０－１４，而［Ｃｄ（ＮＨ３）４］２＋ 的 Ｋ

不稳 ＝７５９×１０－８，
［Ｚｎ（ＮＨ３）４］２＋的Ｋ

不稳＝３４７×１０－１０。说明这三种配离子的稳定性
应该是 ［Ｃｄ（ＮＨ３）４］２＋＜［Ｚｎ（ＮＨ３）４］２＋＜［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋。表
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１２３列出了常见配离子的不稳定常数。

表１２３　常见配离子的不稳定常数

配 离 子 Ｋ
不稳 配 离 子 Ｋ

不稳

［Ａｇ（ＣＮ）２］－ ７．９４×１０－２２

［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋ ８．９１×１０－８

［Ａｇ（ＳＣＮ）２］－ ２．６９×１０－８

［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－ ３．４７×１０－１４

［ＡｌＦ６］３－ １．４５×１０－２０

［ＣａＥＤＴＡ］２－ １．０×１０－１１

［Ｃｄ（ＣＮ）４］２－ １．６６×１０－１９

［Ｃｄ（ＮＨ３）４］２＋ ７．５９×１０－８

［Ｃｏ（ＮＨ３）６］２＋ ７．７６×１０－６

［Ｃｏ（ＮＨ３）６］３＋ ６．３１×１０－３６

［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋ ４．７９×１０－１４

［Ｃｕ（ＣＮ）２］－ １．０×１０－２４

［Ｆｅ（ＳＣＮ）］２＋ １．１２×１０－３

［Ｆｅ（ＣＮ）６］４－ 约１０－３５

［Ｆｅ（ＣＮ）６］３－ 约１０－２

［ＦｅＦ６］３－ 约１０－１６

［ＨｇＣｌ４］２－ ８５１×１０－１６

［ＨｇＩ４］２－ １．４８×１０－３０

［Ｎｉ（ＣＮ）４］２－ ５．０×１０－３２

［Ｎｉ（ＮＨ３）６］２＋ １．８２×１０－９

［Ｚｎ（ＮＨ３）４］２＋ ３．４７×１０－１０

［Ｚｎ（ＣＮ）４］２－ ２．０×１０－１７

［Ｚｎ（ＯＨ）４］２－ ２．１９×１０－１８

１２３１２　稳定常数
上面讨论的配位平衡，是以配离子的解离为正反应的。如果以

形成配离子的配位反应作为正反应，则为：
Ｃｕ２＋＋４ＮＨ 幑幐３ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋

相应的平衡常数称为Ｋ
稳，显然

Ｋ
稳＝
［［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋］
［Ｃｕ２＋］［ＮＨ３］４

＝ １
Ｋ
不稳

（１２２）

配合物的稳定常数越大，说明生成配离子的倾向越大，而解离
的倾向就越小，即配离子越稳定。但应指出，配位数不同的配合
物，它们的Ｋ

稳 （或Ｋ
不稳）表达式浓度的方次不同，不能直接用

以比较它们的稳定性。
１２３２　应用配合物不稳定常数的计算
应用配合物的稳定常数或不稳定常数都可进行一些计算。由于

两者互为倒数关系，知道Ｋ
稳就可知Ｋ

不稳，可根据反应方程式的
实际写法或计算的方便来选用。这里以不稳定常数来进行一些计算
示例。

【例１２１】将００２０ｍｏｌ·Ｌ－１ＣｕＳＯ４ 溶液和１０８ｍｏｌ·Ｌ－１氨
水等体积混合后，Ｃｕ２＋浓度为多少？已知Ｋ

不稳［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋＝
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４．８×１０－１４。
解　两溶液等体积混合后，溶液的浓度为原来的１／２。由于

ＮＨ３大大过量，且［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋的Ｋ
不稳较小故Ｃｕ２＋绝大部分转化

为 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋，可近似认为Ｃｕ２＋全部转化为 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋，
其浓度为：

０．０２０ｍｏｌ·Ｌ－１×（ ）１２ ＝０．０１０ｍｏｌ·Ｌ－１

过量ＮＨ３的浓度为：

１．０８ｍｏｌ·Ｌ－１×（ ）１２ －０．０１０ｍｏｌ·Ｌ－１×４＝０．５０ｍｏｌ·Ｌ－１

然后考虑 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋的解离：
［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ 幑幐２＋ Ｃｕ２＋＋４ＮＨ３

设平衡时浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１） ００１０－ｘ　　　 　ｙ　　０５０＋ｚ

因 ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋分步解离，故ｘ＝＼ｙ，ｚ＝＼４ｙ，但由于解离很少，
故可近似认为：

［［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋］＝００１０ｍｏｌ·Ｌ－１－ｘｍｏｌ·Ｌ－１≈００１０，

即［［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋］＝００１０
ｃ（ＮＨ３）＝０．５０ｍｏｌ·Ｌ－１＋ｚｍｏｌ·Ｌ－１≈０．５０ｍｏｌ·Ｌ－１，即［ＮＨ３］＝０．５０

Ｋ
不稳＝

［Ｃｕ２＋］［ＮＨ３］４
［［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋］

＝ｙ
（０．５０）４
０．０１０ ＝４．８×１０－１４

解得　［Ｃｕ２＋］＝７．７×１０－１５，即ｃ（Ｃｕ２＋）＝７．７×１０－１５ｍｏｌ·Ｌ－１

【例１２２】在１Ｌ上例的溶液中加０００１０ｍｏｌＮａＯＨ，有无
Ｃｕ（ＯＨ）２ 沉淀生成？若用０００１ｍｏｌＮａ２Ｓ代替ＮａＯＨ，有无ＣｕＳ
沉淀生成？

解　查得Ｋ
ｓｐ［Ｃｕ（ＯＨ）２］＝２．２×１０－２０，Ｋ


ｓｐ（ＣｕＳ）＝６．３×１０－３６

加入ＮａＯＨ后，ｃ（ＯＨ－）＝０００１０ｍｏｌ·Ｌ－１，已知ｃ（Ｃｕ２＋）＝７．７×
１０－１５ｍｏｌ·Ｌ－１，它们的离子积Ｑｉ＝７．７×１０－１５×（１０－３）２＝７．７×
１０－２１＜Ｋ

ｓｐ［Ｃｕ（ＯＨ）２］，故无Ｃｕ（ＯＨ）２ 沉淀产生。
当加入Ｎａ２Ｓ后，若不考虑Ｓ２－水解，则ｃ（Ｓ２－）＝０００１０ｍｏｌ·

Ｌ－１。离子积Ｑｉ＝７７×１０－１５×１０－３＝７７×１０－１８＞Ｋ
ｓｐ（ＣｕＳ）。故

此时有ＣｕＳ沉淀产生。
若考虑Ｓ２－水解，易求得ｃ（Ｓ２－）≈１．２×１０－４ｍｏｌ·Ｌ－１，仍

有ＣｕＳ沉淀产生。
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【例１２３】用１ＬＮＨ３ 溶液溶解０１ｍｏｌＡｇＣｌ固体，若要使
ＡｇＣｌ全部溶解，该ＮＨ３水的浓度应为多少？
解　０１ｍｏｌ的ＡｇＣｌ全部溶解，会生成０１ｍｏｌ的 ［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋

和０１ｍｏｌ的Ｃｌ－。设ＡｇＣｌ刚好全部溶解时ｃ（ＮＨ３）＝ｘｍｏｌ·Ｌ－１。总
反应式及平衡浓度为：

ＡｇＣｌ（ｓ）＋２ＮＨ 幑幐３ ［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋＋Ｃｌ－

平衡浓度／（ｍｏｌ·Ｌ－１）　　 ｘ　　　　　　０１　　　　 ０１

该反应的平衡常数为：

Ｋ＝
［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］［Ｃｌ－］

［ＮＨ３］２
＝
［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］［Ｃｌ－］

［ＮＨ３］２
×
［Ａｇ＋］
［Ａｇ＋］

＝
Ｋ
ｓｐ（ＡｇＣｌ）

Ｋ
不稳［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］

查表得Ｋ
ｓｐ（ＡｇＣｌ）＝１８×１０－１０，Ｋ


不稳［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］＝

８．９１×１０－８，代入上式得

Ｋ＝１．８×１０
－１０

８．９１×１０－８＝２．０×１０
－３

即
［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］［Ｃｌ－］

［ＮＨ３］２
＝０．１×０．１［ＮＨ３］２

＝２．０×１０－３

解得 ［ＮＨ３］＝２２，即ｃ（ＮＨ３）＝２２ｍｏｌ·Ｌ－１

由于与０１ｍｏｌＡｇＣｌ完全反应需０２ｍｏｌＮＨ３，所以开始时 ＮＨ３
的浓度应为２４ｍｏｌ·Ｌ－１ （０２＋２２＝２４）。
此题 还可 先 由沉淀溶解平衡求取 ＡｇＣｌ完 全 溶 解 时 的

［Ａｇ＋］，再将该 ［Ａｇ＋］代入配位平衡式中求取 ［ＮＨ３］。读者可
自行求解。
含有金属离子的电对的电极电势会因配合剂的存在而发生改变。

如 （Ｈｇ２＋／Ｈｇ）＝＋０８５Ｖ。加入ＣＮ－使Ｈｇ２＋形成 ［Ｈｇ（ＣＮ）４］２－，
Ｈｇ２＋的浓度不断减小，直到Ｈｇ２＋全部配合。从Ｈｇ２＋与Ｈｇ之间的
电极反应转变为 ［Ｈｇ（ＣＮ）４］２－与 Ｈｇ之间的电极反应。后者的标
准电极电势 （所有物质的浓度均为１ｍｏｌ·Ｌ－１）下降为－０３７Ｖ，
下降了１２２Ｖ。

　　　　　　Ｈｇ２＋＋２ｅ － Ｈｇ Ｅ＝＋０．８５Ｖ
［Ｈｇ（ＣＮ）４］２－＋２ｅ － Ｈｇ＋４ＣＮ－ Ｅ＝－０．３７Ｖ
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由此可见，金属离子形成的配离子越稳定，其Ｅ 值便变得更
负，金属离子就越不易被还原。例如，在 ［ＨｇＣｌ４］２－溶液中投入
铜片，铜片上马上会镀上一层汞，而在 ［Ｈｇ（ＣＮ）４］２－溶液中就不
会发生这种现象，这是因为Ｋ

稳［Ｈｇ（ＣＮ）４］２－＞Ｋ
稳［ＨｇＣｌ４］２－。

显然，配离子电对的电极电势与配位平衡密切相关。请看下面的
实例。
１２３３　配位反应
中心离子与配体反应生成配合物的反应，就属于配位反应。此

外，配离子本身与另一种配体之间进行反应，如加合反应、取代反
应等，也属于配位反应。以下简要介绍。
１２３３１　加合反应
配离子可与另一种配体结合，生成含两种配体的三元配合物

（也称混配配合物）的反应称为配离子的加合反应。如铜的乙酰丙
酮根 （缩写为ａｃａｃ）配合物与乙二胺 （缩写为ｅｎ）的加合反应：

［Ｃｕ（ａｃａｃ）２］ ＋ｅｎ ［Ｃｕ（ａｃａｃ）２ｅｎ］

三元配合物一般比相应的二元配合物更为稳定，颜色加深，而
且在有机溶剂中有更好的溶解度。故三元配合物在分析化学及金属
离子萃取中都有广泛的应用。
１２３３２　配体的取代反应
配离子中的配体被其他配体所取代的反应，称为配体的取代反

应，这种取代反应具有普遍性。金属离子在水溶液中的配位反应，
实际上是水合金属离子 （金属离子的Ｈ２Ｏ配合物）中的Ｈ２Ｏ被配
体取代的反应。如配位反应：

Ｆｅ２＋＋６ＣＮ 幑幐－ ［Ｆｅ（ＣＮ）６］４－

实际为：
［Ｆｅ（Ｈ２Ｏ）６］２＋＋６ＣＮ 幑幐－ ［Ｆｅ（ＣＮ）６］４－＋６Ｈ２Ｏ

但习惯上不写出 Ｈ２Ｏ，而采用前一反应式。
当一种配体可与配离子的中心离子形成更稳定的配合物时，取

代反应即可发生。如
［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋＋２ＣＮ 幑幐－ ［Ａｇ（ＣＮ）２］－＋２ＮＨ３

　　　　　 （Ｋ不稳～１０－８）　　　　　（Ｋ不稳～１０－２１）
当两种配离子稳定性差别很大时，取代反应可进行完全。若稳
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定性接近，取代反应会达成平衡。此时增大某些物质的浓度，可使
平衡向一定的方向移动。
取代反应在一定的条件下也可以形成多元的混配配合物。

１２３４　配位反应的应用
在本章开始时已提到，配位化学正是由于实际需要的推动，才

得以迅速发展的。现代配位化学所涉及的领域非常多，应用十分广
泛。科学实验及工业生产中的许多过程，如分析化学、生物化学、
医药、配位催化、染料、电镀、湿法冶金等，都涉及到配位反应。
下面选择其中主要的方面做简要介绍。
１２３４１　在分析化学中的应用
许多配合物具有特征颜色，可用来鉴定某些离子的存在。如在

含Ｆｅ３＋的溶液中滴入ＫＳＣＮ溶液，生成的 ［Ｆｅ（ＳＣＮ）６］３－呈血红
色，借此可鉴定Ｆｅ３＋。又如，丁二酮肟可与Ｎｉ２＋作用产生鲜红色
沉淀，此为检验 Ｎｉ２＋的特征反应。此外，［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋为深蓝
色， ［Ｃｏ（ＳＣＮ）４］２－为鲜蓝色，Ｆｅ４［Ｆｅ（ＣＮ）６］３ （普鲁士蓝）和
Ｆｅ３［Ｆｅ（ＣＮ）６］２ （腾氏蓝）均为深蓝色沉淀等。它们形成时所产生
的特征颜色都是有关离子存在的依据。这些在定性分析中都已得到
了应用。此外，在定量分析中，配位滴定 （曾称为络合滴定）是重
要的分析方法之一。
１２３４２　在湿法冶金中的应用
所谓湿法冶金，就是用水溶液直接从矿石中将金属以化合物的

形式浸取出来，然后再进一步还原成金属的方法。对于稀有金属的
提取，湿法冶金最有效。例如，通过形成配合物可以从矿石中提取
金。将黄金含量很低的矿石用 ＮａＣＮ溶液浸渍，并通入空气，可
以将矿石中的金几乎完全浸出。反应为：

４Ａｕ＋８ＣＮ－＋２Ｈ２Ｏ＋Ｏ ２ ４［Ａｕ（ＣＮ）２］－＋４ＯＨ－

再将含有 ［Ａｕ（ＣＮ）２］－的浸出液，用Ｚｎ还原成单质金：
Ｚｎ＋２［Ａｕ（ＣＮ）２］ － ２Ａｕ＋［Ｚｎ（ＣＮ）４］２－

再如，电解铜的阳极泥中含有Ａｕ、Ｐｔ等贵金属，可用王水使其生
成配合物而溶解：

Ａｕ＋４ＨＣｌ＋ＨＮＯ ３ ＨＡｕＣｌ４＋ＮＯ＋２Ｈ２Ｏ
Ｐｔ＋６ＨＣｌ＋４ＨＮＯ ３ Ｈ２ＰｔＣｌ６＋４ＮＯ２＋４Ｈ２Ｏ
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然后再从溶液中分离回收贵金属。
１２３４３　在元素分离中的应用
许多元素的性质十分相似，采用一般的方法难以分离。现代分

离技术常利用它们形成的配合物的稳定性差别和溶解度的不同来进

行分离。
例如，Ｚｒ和 Ｈｆ的离子半径几乎相等，性质很相似，用一般方

法难以分离。若用配位剂 ＫＦ，使Ｚｒ（Ⅳ）和 Ｈｆ（Ⅳ）分别生成
Ｋ２ＺｒＦ６和Ｋ２ＨｆＦ６配合物，则因Ｋ２ＨｆＦ６的溶解度比Ｋ２ＺｒＦ６大２
倍，即可将它们分离。
萃取分离是现代分离技术中最有效的方法之一。它是利用萃取

剂 （一般是含Ｏ、Ｎ配位原子的有机物）与被萃取的金属离子形成
易溶于有机溶剂的配 （萃）合物，进入有机相，其他离子仍留在水
中，从而达到分离的目的。例如，稀土元素包括１７种元素，它们
的半径都很相近，稀土元素之间的分离一直是化学中的难题。但
是，由于它们同一些含氧萃取剂形成配合物的能力不同，造成在两
相中的分配不同，因此可以通过萃取分离法将它们分离。
１２３４４　在生物、医药方面的应用
生物机体中的许多金属离子都是以配合物的形式存在的。如

与呼吸作用密切相关的血红素是铁的配合物，光合作用的关键物
质叶绿素则是镁的配合物。人体必需的微量元素都是以配合物的
形式存在于人体内。分子生物学的研究业已证明，生物体内发生
的化学反应都是在一定的酶的催化作用下进行的，而其中金属酶
（含金属配合物）约占１／３，达数百种之多。这些酶都是温和条件
下的高效催化剂。目前的一个重要课题就是研究这些生物大分子
配合物的结构与性能的关系，采用简单的金属配合物来模拟酶的
活性中心的结构和功能，即所谓生物模拟。可以预见，生物模拟
一旦取得突破，将导致化学科学的一次革命。
配位反应在药物治疗中的作用也受到了人们的重视。如

ＥＤＴＡ的钙配合物是排除人体内的铅和放射性元素的高效解毒剂。
这是因为 ［ＣａＹ］２－解离出来的Ｙ４－可与这些有毒金属离子形成更
稳定的配合物，并随尿从人体排出。２０世纪７０年代以来，配合物
抗癌功能的研究受到高度重视。顺［Ｐｔ（ＮＨ３）２Ｃｌ２］（简称顺铂）显著
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的肿瘤抑制作用已得到证实，并已应用于临床。随着抗癌配合物研
究的深入，已发现多种水溶性大 （易被人体吸收）、抗癌能力强的
广谱抗癌配合物。顺铂的抗癌作用机制尚不清楚。但已确定，进入
癌细胞后，顺铂解离出两个Ｃｌ－，继而进攻ＤＮＡ的碱基，形成碱
基铂碱基结构，从而抑制了ＤＮＡ的复制，阻止癌细胞的分裂。
１２３４５　配位催化
在有机合成中，利用配合物的形成所起的催化作用，称为配位

催化。配位催化在有机合成中极为重要，许多重要的有机合成包括
有机高分子的合成，都涉及配位催化。例如，乙烯 （Ｃ２Ｈ４）经
ＰｄＣｌ２催化氧化成为乙醛ＣＨ３ＣＨＯ，在常温常压下即可进行。它
就是利用催化剂Ｐｄ２＋与乙烯形成配合物而实现的。
配位反应尚有其他许多方面的应用，如电镀、水质处理、染

料、鞣革、照相技术、造纸工业、食品工业、植物的生长、除锈剂
的使用、洗涤剂的生产等，这里就不再一一介绍了，需要时可参考
有关书籍。

习　　　题

１２１　什么叫配合物？配合物与简单化合物有什么不同？简单配合物与
螯合物有什么不同？

１２２　命名下列配合物，并指出中心离子的电荷数、配位数、配位体和
配位原子。

（１）Ｋ２［Ｃｕ（ＣＮ）３］；（２）Ｋ２［ＨｇＩ４］；（３）［Ｆｅ（Ｈ２Ｏ）６］２＋；
（４）［Ｃｒ（ＮＨ３）５Ｃｌ］Ｃｌ２；（５）［Ｐｔ（ＮＨ３）４（ＮＯ２）Ｃｌ］ＣＯ３
１２３　写出下列配合物的化学式，并指出中心离子的配位体、配位原子
和配位数。

（１）氯化二氯·三氨一水合钴 （Ⅲ）；
（２）硫酸六氨合镍 （Ⅱ）；
（３）四硫氰·二氨合铬 （Ⅲ）酸铵；
（４）五氰·一羰合铁 （Ⅱ）酸钾。
１２４　ＰｔＣｌ４ 和氨水反应，生成的配合物化学式为 Ｐｔ（ＮＨ３）４Ｃｌ４。将

１ｍｏｌ该配合物用ＡｇＮＯ３ 处理，得到２ｍｏｌＡｇＣｌ。试推断配合物的结构式。
１２５　根据价键理论指出下列配离子的成键情况和空间构型：
（１）［Ｆｅ（ＣＮ）６］３－；（２）［ＦｅＦ６］３－；（３）［Ｎｉ（ＣＮ）４］２－；（４）［Ａｇ（ＣＮ）２］－

１２６　已知 ［Ｆｅ（ＣＮ）６］３－为内轨配合物，［ＦｅＦ６］３－为外轨配合物，画出



１２　配位化合物 ２６９　　

它们的中心离子电子分布情况，并指出各以何种杂化轨道成键？
１２７　试确定下列配合物是内轨型或外轨型，说明理由，并以它们的价
电子层结构表示：

（１）Ｋ４［Ｍｎ（ＣＮ）６］，测得磁矩μ＝２００μΒ
（２）Ｋ３［Ｃｒ（Ｃ２Ｏ４）３］，μ＝３３８μＢ
（３）（ＮＨ４）２［ＦｅＦ５（Ｈ２Ｏ）］，μ＝５７８μＢ
１２８　已知 ［ＡｌＦ６］３－ 的逐级稳定常数的对数值分别为６１３、５０２、

３８５、２７４、１６３和０４７，试求它的Ｋ
稳和Ｋ

不稳。
１２９　根据配合物不稳定常数及难溶盐溶度积常数解释：
（１）ＡｇＣｌ沉淀不溶于 ＨＮＯ３，但能溶于过量氨水；
（２）ＡｇＣｌ沉淀溶于氨水，但ＡｇＩ不溶；
（３）ＡｇＩ沉淀不溶于氨水，但可溶于ＫＣＮ溶液中；
（４）ＡｇＢｒ沉淀可溶于ＫＣＮ溶液，但Ａｇ２Ｓ不溶。

１２１０　试由Ｋ
不稳值判断下列配位反应可能进行的方向：

（１）［Ｚｎ（ＮＨ３）４］２＋＋Ｃｕ 幑幐２＋ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋＋Ｚｎ２＋

（２）［Ｈｇ（ＣＮ）４］２－＋４Ｉ 幑幐－ ［ＨｇＩ４］２－＋４ＣＮ－

（３）［Ｃｕ（ｅｎ）２］２＋＋４ＮＨ 幑幐３ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋＋２ｅｎ
１２１１　在１０Ｌ、４ｍｏｌ·Ｌ－１氨水溶液中，溶解０１５ｍｏｌＣｕＳＯ４，求溶液
中各组分的浓度。
１２１２　在１０Ｌ、０２ｍｏｌ·Ｌ－１ ［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋溶液中，加入０１５ｍｏｌＫＩ，
是否会有ＡｇＩ沉淀产生？
１２１３　试计算电极反应：Ａｇ（ＮＨ３）＋２ ＋ｅ 幑幐－ Ａｇ＋２ＮＨ３ 的标准电极电
势。已知Ｅ（Ａｇ＋／Ａｇ）＝０７９９Ｖ。
１２１４　试计算下列反应的平衡常数：
（１）Ａｇ（ＮＨ３）＋２ ＋２ＣＮ 幑幐－ Ａｇ（ＣＮ）－２ ＋２ＮＨ３
（２）ＦｅＦ３－６ ＋６ＣＮ 幑幐－ Ｆｅ（ＣＮ）３－６ ＋６Ｆ－

１２１５　已知Ｃｕ＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｕ　Ｅ＝０５２Ｖ
Ｃｕ＋和硫脲ＣＳ（ＮＨ２）２ 形成的配离子Ｃｕ［ＣＳ（ＮＨ２）２］＋４ 的Ｋ

不稳 为４０×
１０－１６。试通过计算说明铜片、硫脲、盐酸 （６ｍｏｌ·Ｌ－１ＨＣｌ）混合加热可生
产 Ｈ２ 的原因，并写出反应方程式。



１３　ｄ区元素 （一）
ｄ区元素周期表中从第３ （ⅢＢ）族至第１２ （ⅡＢ）族，共１０个纵
行有３０多种元素。ｄ亚层最多只能容纳１０个电子，故从第四周期
起，每周期ｄ区有１０种元素，排成１０个纵行 （族）。因电子填充在
（ｎ－１）ｄ轨道上，故称它们为ｄ区元素。
ｄ区元素就是通常所说的过渡元素。它们都是金属元素，故又
称为过渡金属。根据元素在周期表所处的周期不同，目前ｄ区元素
又分为三个过渡系：
第一过渡系　从Ｓｃ（２１）到Ｚｎ （３０）
第二过渡系　从Ｙ （３９）到Ｃｄ （４８）
第三过渡系　从Ｌｕ （７１）到 Ｈｇ （８０）
ｄ区元素中１１ （ⅠＢ）、１２ （ⅡＢ）族的Ｃｕ、Ａｇ、Ａｕ和Ｚｎ、Ｃｄ、

Ｈｇ具有全充满的 （ｎ－１）ｄ１０轨道，它们的具体性质另辟一章讨论。
本章除 “通论”外，所讨论的是 （ｎ－１）ｄ轨道未充满电子的元素
（Ｐｄ例外）。第一过渡系元素具有一定的代表性，故在讨论元素的通
性和介绍个别元素的性质时，将以第一过渡系元素为主。
ｄ区元素在周期表中的位置如图１３１所示。

周期

　族
１ ２ ３ ４ ５ ６ ７ ８ ９ １０ １１ １２ １３ １４……

１ Ｈ
２ Ｌｉ Ｂｅ Ｂ Ｃ……
３ Ｎａ Ｍｇ Ａｌ Ｓｉ……
４ Ｋ Ｃａ Ｓｃ Ｔｉ Ｖ Ｃｒ Ｍｎ Ｆｅ Ｃｏ Ｎｉ Ｃｕ Ｚｎ Ｇａ Ｇｅ……
５ Ｒｂ Ｓｒ Ｙ Ｚｒ Ｎｂ Ｍｏ Ｔｃ Ｒｕ Ｒｈ Ｐｄ Ａｇ Ｃｄ Ｉｎ Ｓｎ……
６ Ｃｓ Ｂａ Ｌｕ Ｈｆ Ｔａ Ｗ Ｒｅ Ｏｓ Ｉｒ Ｐｔ Ａｕ Ｈｇ Ｔｌ Ｐｂ……

７ Ｆｒ Ｒａ Ｌｒ

图１３１　ｄ区元素在周期表中的位置



１３　ｄ区元素 （一） ２７１　　

１３１　ｄ区元素通论

ｄ区元素由于电子层结构上的特点，使得它们具有许多共同性
质，以下分别讨论。
１３１１　原子的电子层构型和原子半径
主族元素的原子随核电荷增加，电子填充在最外层上，而ｄ区

元素的原子随着核电荷增加，电子依次填充在次外层的ｄ轨道上，
最外层只有１～２个ｓ电子。它们的外围电子构型为 （ｎ－１）ｄ１～１０

ｎｓ１～２ （Ｐｄ为４ｄ１０５ｓ０外），见表１３１。
ｄ区元素的原子半径见表１３１，其随周期和原子序数的变化如
图１３２所示。

图１３２　ｄ区元素的原子半径随周期和原子序数的变化

由图１３２可知，同一过渡系的元素，随着原子序数的增加，
原子半径依次减小，但从第５族开始变化得很缓慢。到铜族 （第
１１族）前后又逐渐回升。各族元素原子半径从上到下逐渐增大，
但第５、６周期同族元素的原子半径很接近，甚至铪的原子半径比
锆的还小。这就使得第４族的Ｚｒ和 Ｈｆ、第５族的Ｎｂ和Ｔａ以及



２７２　　 无机化学

表１３１　ｄ区元素的某些性质

　 性质
元素

价电子层构型
金属半径

／ｐｍ
第一电离能

／（ｋＪ·ｍｏｌ－１）
氧　化　态①

第
一
过
渡
系

钪（Ｓｃ） ３ｄ１４ｓ２ １６１ ６３１ ３

钛（Ｔｉ） ３ｄ２４ｓ２ １４５ ６６１ ２，３，４

钒（Ｖ） ３ｄ３４ｓ２ １３２ ６４８ ２，３，４，５

铬（Ｃｒ） ３ｄ５４ｓ１ １２５ ６５３ ２，３，６

锰（Ｍｎ） ３ｄ５４ｓ２ １２４ ７１６ ２，３，４，６，７

铁（Ｆｅ） ３ｄ６４ｓ２ １２４ ７６２ ２，３，６

钴（Ｃｏ） ３ｄ７４ｓ２ １２５ ７５７ ２，３

镍（Ｎｉ） ３ｄ５４ｓ２ １２５ ７３６ ２，３，４

铜（Ｃｕ） ３ｄ１０４ｓ１ １２９ ７４５ １，２

锌（Ｚｎ） ３ｄ１０４ｓ２ １３３ ９０８ ２

第
二
过
渡
系

钇（Ｙ） ４ｄ１５ｓ２ １８１ ６３６ ３

锆（Ｚｒ） ４ｄ２５ｓ２ １６０ ６６９ ２，３，４

铌（Ｎｂ） ４ｄ４５ｓ１ １４３ ６５３ ２，３，４，５

钼（Ｍｏ） ４ｄ５５ｓ１ １３６ ６９４ ２，３，４，５，６

锝（Ｔｃ） ４ｄ５５ｓ２ １３６ ６９４ ２，３，４，５，６，７

钌（Ｒｕ） ４ｄ７５ｓ１ １３３ ７２４ ２，３，４，５，６，７，８

铑（Ｒｈ） ４ｄ８５ｓ１ １３５ ７４５ １，２，３，４，６

钯（Ｐｄ） ４ｄ１０５ｓ０ １３８ ８０３ （１），２，３，４

银（Ａｇ） ４ｄ１０５ｓ１ １４４ ７３２ １，２，３

镉（Ｃｄ） ４ｄ１０５ｓ２ １４９ ８６６ ２

第
三
过
渡
系

镥（Ｌｕ） ５ｄ１６ｓ２ １７３ ５２４ ３

铪（Ｈｆ） ５ｄ２６ｓ２ １５６ ５３１ ２，３，４

钽（Ｔａ） ５ｄ３６ｓ２ １４３ ５７７ ２，３，４，５

钨（Ｗ） ５ｄ４６ｓ２ １３７ ７７０ ２，３，４，５，６

铼（Ｒｅ） ５ｄ５６ｓ２ １３７ ７６２ ２，３，４，５，６，７

锇（Ｏｓ） ５ｄ６６ｓ２ １３４ ８４１ （１），２，３，４，５，６，７，８

铱（Ｉｒ） ５ｄ７６ｓ２ １３６ ８８７ ２，３，４，５，６

铂（Ｐｔ） ５ｄ９６ｓ１ １３８ ８６６ ２，４，５，６

金（Ａｕ） ５ｄ１０６ｓ１ １４４ ８９１ １，３

汞（Ｈｇ） ５ｄ１０６ｓ２ １６０ １０１０ １，２

　　① 底部打 “－”的氧化态为常见氧化态。
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第６族的 Ｍｏ和 Ｗ 在性质上很相似，它们在自然界中共生在一起，
较难分离。
同周期元素的原子半径变化规律与电子依次填充在 （ｎ－１）ｄ

轨道上有关。因ｄ电子填充在次外层上，未填满ｄｘ 对核电荷的屏
蔽效应比该电子进入最外层的较大，即有效核电荷增加不多。因而
在同一周期自左向右，原子半径只略有减小。直到ｄ亚层电子充满
到ｄ１０时，由于这种充满的结构具有更大的屏蔽效应，因而原子半
径出现回升。至于第５、６周期同族元素原子半径相近，则是由
“镧系收缩”（见１５１１）所致。
ｄ区元素的离子半径变化规律与原子半径的变化相似。

１３１２　氧化态
ｄ区元素有多种可变氧化态，这是它们的一个显著特征。具有
多种氧化态的原因，是它们最外层的ｓ电子与次外层的ｄ电子的能
级相近，除ｓ电子可作为价电子外，次外层的ｄ电子也可部分或全
部作为价电子参与成键。氧化态一般可由＋２依次增加到它对应的
族数 （第８族以后除外）。由表１３１可知，这种氧化态的变化以第
一过渡系最为典型。
此外，同一周期从左到右，氧化态首先逐渐升高，随后又逐渐

降低。这是因为ｄ轨道达到半充满以后，便逐渐趋于稳定。因ｄ６

构型以后便产生电子对，继续失去电子，就必须克服电子成对能。
故周期的后半部分，最高氧化态逐渐降低。同一族中从上到下，高
氧化态趋于稳定。即第一过渡系元素一般容易呈现低氧化态，而第
二、三过渡系元素倾向于呈现高氧化态。
１３１３　单质的物理性质

ｄ区元素原子的最外层电子数仅有１～２个，因此，它们都是
金属。由于除ｓ电子参加形成金属键外，次外层的ｄ电子因受到相
邻金属原子的有效核电荷的影响，也能参加成键，从而增大了金属
键的强度。再加上原子半径小、原子堆积紧密，以至多数过渡金属
都有较高的硬度、较高的熔点和沸点。过渡金属的物理性质见
表１３２。
由表１３２可知，过渡金属中密度最大的是锇，达到２２４８ｇ·

ｃｍ－３。熔点最高的是钨，达到３３７０℃。硬度最大的是铬，其莫氏
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表１３２　过渡金属的物理性质

第一过渡系 Ｓｃ Ｔｉ Ｖ Ｃｒ Ｍｎ Ｆｅ Ｃｏ Ｎｉ Ｃｕ Ｚｎ
颜色 银白 银灰 浅灰 银灰 灰红 银白 银白 银白 紫红 青白

密度／（ｇ·ｃｍ－３）２９９ ４５０ ４９３ ７１９ ７４４ ７８６ ７８３ ７８５ ８９２ ７１４
熔点／℃ １３５９ １８００ １７２６ １９０５ １２４７ １５３５ １４９２ １４５５ １０８３ ４１９
沸点／℃ ２７２７ ３２６０ ２３００ ２４８２ ２０９５ ３０００ ２９００ ２７３２ ２５９５ ９０７
莫氏硬度 ４ ９ ６ ４５ ５５ ４ ３ ２５

第二过渡系 Ｙ Ｚｒ Ｎｂ Ｍｏ Ｔｃ Ｒｕ Ｒｈ Ｐｄ Ａｇ Ｃｄ
颜色 暗灰 浅灰 钢灰 银白 灰 灰白 银白 银白 银白

密度／（ｇ·ｃｍ－３）４４７ ６５２ ８５６ １０２３１１５０１２３０１２４２１２０３１０４９ ８６４
熔点／℃ １５０９ １９００ ２４１５ ２６２０ ２１４０ ２５００ １９６６ １５５５ ９６１ ３２１
沸点／℃ ２５００ ３５７８ ４９２７ ５５６０ — ３７２７ ３７２７ ３１２７ ２２１２ ７６７
莫氏硬度 ４５ ６ ６５ ５ ２５ ２
第三过渡系 Ｌｕ Ｈｆ Ｔａ Ｗ Ｒｅ Ｏｓ Ｉｒ Ｐｔ Ａｕ Ｈｇ
颜色 银白 灰 灰黑 灰黑 银白 灰蓝 灰 银白 黄 银白

密度／（ｇ·ｃｍ－３）９８４１１３０８ １６６ １９３ ２１３ ２２４８ ２２４ ２１４５ １９３ １３５９
熔点／℃ １６７２ ２２０７ ３０００ ３３７０ ３１６７ ２７００ ２４５０ １７７３ １０６３ －３８９
沸点／℃ ５４００ ５４２４ ５６２７ ５６２７ ４２３０ ４１３０ ４３００ ２７０７ ３５６６
莫氏硬度 ７ ７ ７ ６５ ４５

硬度达９。此外，过渡金属有较好的延展性和机械加工性能。彼此
之间以及与非过渡金属可组成具有多种特殊性能的合金。它们都是
电和热的较良好导体，如金属铜是重要的导电材料之一。
由于许多过渡元素的原子或离子具有未成对的ｄ电子，它们的

单质及化合物呈现顺磁性，其中铁、钴、镍还能强烈地被磁化而表
现出铁磁性。

１３１４　单质的化学性质
金属单质参与化学反应的能力，主要取决于其提供电子的倾向

及金属表面的性质。这可由标准电极电势来度量。第一过渡系金属
的标准电极电势见表１３３。

表１３３　第一过渡系金属的标准电极电势Ｅ／Ｖ

电对 Ｓｃ Ｔｉ Ｖ Ｃｒ Ｍｎ Ｆｅ Ｃｏ Ｎｉ Ｃｕ Ｚｎ

Ｍ２＋／Ｍ — －１７５－１１８－０９１－１０５－０４４１－０２７７－０２５０＋０３４５－０７６２
Ｍ３＋／Ｍ －２０８－１２１－０８８－０７１－０２８－００３６＋０４２ — — —
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　　由表１３３可知，除铜外，第一过渡系都是比较活泼的金属。
它们的标准电极电势 （Ｚｎ例外）从左至右逐渐增大，金属性逐渐
减弱。
与第一过渡系元素相比，第二、三过渡系元素 （第３族除外）

较不活泼，即同族元素自上而下，金属活泼性逐渐减弱。如镍能从
稀酸中置换出氢，而钯、铂则不能。对这种变化规律的解释可从原
子半径和核电荷来考虑。同族元素自上而下，原子半径增加不大，
而核电荷却增加很多，核对最外层电子的吸引力增强。特别是第三
过渡系元素，由于镧系收缩的影响，它们与第二过渡系相比，半径
增大很小。

１３１５　氧化物及其水合物的酸碱性
ｄ区元素高氧化态的氧化物 （第３、４族除外）为酸性氧化物，
相应的水合物为酸。低氧化态氧化物为碱性氧化物，其相应的水合
物为碱。但一般低价氧化物溶解度很小，不能由氧化物直接与水作
用得到相应的氢氧化物，一般采用可溶盐与强碱反应的方法来制备。
同一过渡系元素的氧化物及其水合物的碱性，从左至右逐渐减

弱，高氧化态时表现为从碱到酸。如表１３４所示，Ｓｃ（ＯＨ）３ 为中
强碱，Ｔｉ（ＯＨ）４为两性，而Ｈ２ＣｒＯ４和ＨＭｎＯ４则为强酸。Ｆｅ、Ｃｏ、

Ｎｉ不能生成稳定的高氧化态氧化物或其水合物。低氧化态的氧化物
及其水合物，从左到右由碱性过渡到两性，如Ｃｒ（ＯＨ）３属两性氢氧
化物。

表１３４　ｄ区元素最高氧化态氧化物的水合物及其酸碱性

３（ⅢＢ） ４（ⅣＢ） ５（ⅤＢ） ６（ⅥＢ） ７（ⅦＢ）

碱
　
性
　
增
　

↓













强

Ｓｃ（ＯＨ）３
碱性

Ｔｉ（ＯＨ）４
两性

ＨＶＯ３
酸性

Ｈ２ＣｒＯ４
强酸性

ＨＭｎＯ４
强酸性

Ｙ（ＯＨ）３
碱性

Ｚｒ（ＯＨ）４
两性、微碱性

Ｎｂ（ＯＨ）５
两性

Ｈ２ＭｏＯ４
弱酸性

ＨＴｃＯ４
酸性

Ｌｕ（ＯＨ）３
碱性

Ｈｆ（ＯＨ）４
两性、微碱性

Ｔａ（ＯＨ）５
两性

Ｈ２ＷＯ４
弱酸性

ＨＲｅＯ４
弱酸性

Ｌｒ（ＯＨ）３
碱性

酸
　
性
　
增
　

↑













强

　

酸　　性　　增　　
→强
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　　在同一族中各元素自上而下，氧化态相同时酸性减弱而碱性增
强。如Ｓｃ、Ｙ和Ｌｕ的氢氧化物都是较强的碱，其中以Ｓｃ（ＯＨ）３
碱性最弱。

１３１６　配合物形成体
在配位化合物一章中已指出，配合物形成体主要是ｄ区元素的

离子。这与它们大部分具有部分填充的次外层ｄ轨道及空的ｎｓ、ｎｐ
轨道有关。许多情况下，最外层空的ｎｄ轨道也参与成键。这就使得
它们具备接受配体孤电子对的条件。不仅如此，ｄ区元素的离子半径
较小，有效核电荷较大，故对配体有较强的吸引力。
ｄ区元素作为配合物形成体的一个重要特点，是它们许多元素
的原子能形成配合物。如 ［Ｆｅ（ＣＯ）５］、［Ｎｉ（ＣＯ）４］、［Ｃｒ（Ｃ６Ｈ６）２］
及Ｋ［Ｍｎ（ＣＯ）５］等，此时金属元素表现出异乎寻常的低氧化态０
或－１。

１３１７　水合离子的颜色
ｄ区元素的水合离子往往具有颜色。其大致规律是：凡没有未
成对ｄ电子的水合离子都是无色的；相反，具有未成对ｄ电子的水
合离子一般都呈现明显的颜色。ｄ区元素水合离子的颜色见表１３５。

表１３５　ｄ区元素水合离子的颜色

未成对的ｄ电子数 水合离子的颜色

０ Ａｇ＋、Ｚｎ２＋、Ｃｄ２＋、Ｓｃ３＋、Ｔｉ４＋等均无色
１ Ｃｕ２＋（天蓝色）、Ｔｉ３＋（紫色）
２ Ｎｉ２＋（绿色）、Ｖ３＋（绿色）
３ Ｃｒ３＋（蓝紫色）、Ｃｏ２＋（粉红色）
４ Ｆｅ２＋（浅绿色）
５ Ｍｎ２＋（极浅粉红色）

１３１８　催化性能
许多过渡金属及其化合物表现出催化性能。如五氧化二钒是

ＳＯ２氧化成ＳＯ３的催化剂；烯烃的加氢反应常用钯作催化剂；铁
和钼则是合成氨的催化剂等。此外，生物体内发生的化学反应都是
在一定的酶催化作用下进行的，其中金属酶达几百种。如Ｆｅ、Ｃｕ
是一系列氧化还原金属酶及金属蛋白的活性中心的组成部分。维生
素Ｂ１２辅酶的中心有一个钴离子，而固氮酶中同时含有 Ｍｏ和
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Ｆｅ等。
过渡元素的催化作用显然与它们容易形成配合物和具有多种氧

化态有着密切的关系。

１３２　钛

钛在自然界中主要存在于钛铁矿和金红石中。我国有丰富的钛
资源，主要分布在四川、湖南、海南、广西等地。
１３２１　金属钛
金属钛具有银白色光泽，外观似钢。它具有钢的机械强度而又

比钢轻。金属钛具有优越的抗腐蚀性能，这是由于在表面上能形成
一层致密的氧化物薄膜，保护钛不与氧化介质起作用的缘故。
金属钛不被稀酸和稀碱侵蚀。它可溶于热盐酸和冷硫酸产生钛

（Ⅲ）盐：
２Ｔｉ＋３Ｈ２ＳＯ ４ Ｔｉ２（ＳＯ４）３＋３Ｈ２

硝酸与钛反应后表面生成一层偏钛酸，因而使钛钝化。
Ｔｉ＋４ＨＮＯ ３ Ｈ２ＴｉＯ３＋４ＮＯ２＋ Ｈ２Ｏ

钛易溶于氢氟酸中生成：
２Ｔｉ＋６ＨＦ ２ＴｉＦ３＋３Ｈ２

钛广泛地用于制造涡轮的引擎、喷气式飞机以及化学工业和航
海事业的各种装备。在国防工业中，用于制造舰艇、导弹，钛是重
要的国防战略物资。此外，在生物医学工程中，金属钛用于接骨。
１３２２　钛的重要化合物
钛的价电子构型为３ｄ２４ｓ２。在形成化合物时，可表现＋２、

＋３、＋４各种氧化态，其中以＋４氧化态最为重要。钛的化合物中
比较重要的有二氧化钛、硫酸钛酰和四氯化钛。
二氧化钛ＴｉＯ２，在自然界中以金红石或锐钛矿的形式出现，

是钛的重要矿物之一。它是红色或黄红色的晶体。但在制钛过程中
用沉淀法制得的ＴｉＯ２为白色粉末，俗称 “钛白”，它兼有铅白的掩
盖和锌白的持久性，光泽好，是一种高级白色颜料。二氧化钛的重
要用途是用来制造钛的其他化合物。另外，二氧化钛是一种具有应
用前景的光催化剂。
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二氧化钛不溶于水，也不溶于稀酸。与浓硫酸共热生成
Ｔｉ（ＳＯ４）２和ＴｉＯＳＯ４。后者称为硫酸钛氧基或硫酸钛酰，为白色粉
末，可溶于冷水中，当完全水解时可生成 “钛酸”Ｔｉ（ＯＨ）４ （或
Ｈ４ＴｉＯ４）：

ＴｉＯＳＯ４＋３Ｈ２ Ｏ Ｈ４ＴｉＯ４＋Ｈ２ＳＯ４
将ＴｉＯ２与强碱共熔即得钛酸盐，如Ｎａ２ＴｉＯ３。故ＴｉＯ２具有两

性。ＴｉＯ２溶于氢氟酸中生成 Ｈ２ＴｉＦ６。
钛酸可视为二氧化钛的水化物 ＴｉＯ２·ｘＨ２Ｏ。钛酸有两种形

式，在室温下以碱作用于四价钛盐溶液所得的是α钛酸；如煮沸
四价钛盐使之水解，所得的是β钛酸。两种钛酸都是白色固体，不
溶于水，具有两性。α钛酸的反应活性比β钛酸大得多。两种形式
的钛酸的不同之处是其粒子大小及聚结程度。
用强碱液溶解α钛酸，可得钛酸盐 （如Ｎａ２ＴｉＯ３），钛酸盐易

水解：
Ｎａ２ＴｉＯ３＋２Ｈ２ Ｏ ＴｉＯ（ＯＨ）２＋２ＮａＯＨ

ＴｉＯ（ＯＨ）２称为偏钛酸，也可写成 Ｈ２ＴｉＯ３，为白色沉淀。
纯ＴｉＣｌ４是无色透明的液体，沸点１３６℃，易水解：

ＴｉＣｌ４＋（２＋ｘ）Ｈ２ Ｏ ＴｉＯ２·ｘＨ２Ｏ＋４ＨＣｌ
由于ＴｉＯ２很稳定，由 ＴｉＯ２直接还原制备金属钛很困难，所

以，金属钛的生产不像其他金属那样可用矿石直接还原，而是先制
备ＴｉＣｌ４，再还原为金属钛。
四氯化钛通常是以ＴｉＯ２的还原与氯化联合法来制备：

ＴｉＯ２＋２Ｃ＋２Ｃｌ２ ＴｉＣｌ４＋２ＣＯ
其制备方法是把二氧化钛和焦炭一起混合磨碎，并用煤焦油一类的
物质作为黏结剂将混合物黏结，然后放在窑内加热，以除去挥发性
物质。再将所得硬而多孔的物质压碎，做成团块，装入氯化器内进
行氯化。由于反应是放热的，所以反应开始前加热之后，便可用释
放的热来维持氯化温度。
生成的ＴｉＣｌ４可被熔融镁还原，但要在氩气氛中进行：

ＴｉＣｌ４＋Ｍ ｇ Ｔｉ＋２ＭｇＣｌ２
蒸去 ＭｇＣｌ２和残余的 Ｍｇ，可得海绵状钛。
１３２３　纳米ＴｉＯ２
人们通常把粒径１～１００ｎｍ的微粒统称为纳米粒子。科学家们
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发现同一种物质的纳米级粒子与微米级颗粒比较具有奇异特性。例
如，平均粒径为１０～１００ｎｍ的纳米粒子的比表面积特别大，１０～
７０ｍ２·ｇ－１；催化效率高，用纳米镍粉作为火箭固体燃料反应催化
剂的燃烧效率可提高１００倍；氧化钛纳米陶瓷在８１０℃ （远低于
ＴｉＯ２陶瓷熔点１８３０℃）下经过１５ｈ加压，从最初高度为３５ｍｍ
圆筒变成小于２ｍｍ高度的小圆环，且不产生裂纹或破碎。
自１９７２年 Ｆｕｊｉｓｈｉｍａ和 Ｈｏｎｄａ在 Ｎａｔｕｒｅ刊物上发表关于

ＴｉＯ２电极分解水的论文标志着光催化新时代的开始以来，人们对
二氧化钛光催化，特别是在治理环境污染物方面的研究非常活跃。
究其原因：

① 二氧化钛是一种无毒、稳定、来源较丰富、价廉、对环境
友好的材料；

② 光催化过程可实现将有机物污染物彻底矿化，氧化分解为
二氧化碳和无机物，将重金属离子还原成金属单质，实现资源的回
收利用，达到无二次污染；

③ 光催化所用的光源为太阳光，这在能源日益紧张的今天，
其意义十分深远；

④ 光催化技术既可用于废水处理，也可用于废气、污染空气
的治理，甚至可用于污染土壤的治理。
利用传统的ＴｉＯ２生产方法，如硫酸法和氯化法不可能制得纳

米ＴｉＯ２。采用物理方法如机械粉碎方法将粗粒子经粉碎得到细粉
体，虽然目前粉碎技术有所改进，但由于粉碎过程中容易混入杂质，
因此采用物理方法很难有效地制备出纯净且具有活性的纳米ＴｉＯ２。
通常采用化学方法制备纳米ＴｉＯ２可分为气相法和液相法。
１３２３１　气相法
气相反应所用的前驱物有两类：ＴｉＣｌ４和钛醇盐 ［Ｔｉ（ＯＲ）４，

Ｒ＝—Ｃ２Ｈ５，—Ｃ３Ｈ７……—ＣｎＨ２ｎ＋１］。
主要有以下方法。

① ＴｉＣｌ４氢氧火焰法。该法将ＴｉＣｌ４气体导入高温氢氧火焰中
（７００～１０００℃）进行高温水解而制得纳米ＴｉＯ２，其基本化学反应
方程式为：

ＴｉＣｌ４（ｇ）＋２Ｈ２（ｇ）＋Ｏ２（ｇ） ＴｉＯ２（ｓ）＋４ＨＣｌ（ｇ）
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该方法最早由德国迪高沙 （Ｄｅｇｕｓｓａ）公司开发成功，生产出
纳米ＴｉＯ２粉体的著名品牌之一Ｐ２５。一般，用ＴｉＣｌ４氢氧火焰生产
的纳米ＴｉＯ２粉体为锐钛矿型和金红石型的混合晶型，产品纯度高
（９９５％）、粒径小、比表面积大、团聚程度较小。

② 钛醇盐气相水解法。该法是将金属醇盐水解反应移至气相
反应中，Ｔｉ（ＯＲ）４经喷雾和惰性气体形成亚微米级的液滴，然后同
水气反应，在较低温度下合成出纯度高、分散性能好的纳米ＴｉＯ２。
其化学反应方程式为：

Ｔｉ（ＯＲ）４（ｇ）＋４Ｈ２Ｏ（ｇ） Ｔｉ（ＯＨ）４（ｓ）＋４ＲＯＨ（ｇ）

Ｔｉ（ＯＨ）４（ｓ） ＴｉＯ２·Ｈ２Ｏ（ｓ）＋Ｈ２Ｏ（ｇ）

ＴｉＯ２·Ｈ２Ｏ（ｓ） ＴｉＯ２（ｓ）＋Ｈ２Ｏ（ｇ）

该工艺最早由美国麻省理工学院开发成功，通过改变反应区内
各种蒸气的停留时间、摩尔比、流速、浓度及反应温度来控制纳米
ＴｉＯ２粒径和粒子形状。该工艺的特点是操作温度较低、能耗少，
可以连续化生产。钛醇盐气相水解法是气相法中应用最多的一种
方法。

③ 钛醇盐气相热解法。钛醇盐热分解是最简单的气相法，通
常是将钛醇盐加热气化后，用氮气、氦气或氧气作为载体将钛醇盐
蒸气经预热后导入热分解炉，进行热分解反应，以钛酸丁酯为例，
其化学反应方程式为：

Ｔｉ（ＯＣ４Ｈ９）４（ｇ） ＴｉＯ２（ｓ）＋４Ｃ４Ｈ８（ｇ）＋２Ｈ２Ｏ（ｇ）

Ｃ４Ｈ８（ｇ）＋６Ｏ２（ｇ） ４ＣＯ２（ｇ）＋４Ｈ２Ｏ（ｇ）

④ ＴｉＣｌ４气相氧化法。以ＴｉＣｌ４气体为原料，Ｏ２为氧源，Ｎ２、
Ａｒ作为稀释气 （或载气）。其化学反应式为：

ＴｉＣｌ４（ｇ）＋Ｏ２（ｇ） ＴｉＯ２（ｓ）＋２Ｃｌ２（ｇ）

利用Ｎ２携带ＴｉＣｌ４蒸气，预热至４３５℃后经套管喷嘴的内管进
入高温管式反应器，氧气经电预热器预热至８７０℃后由套管喷嘴的
外管进入反应器，ＴｉＣｌ４和Ｏ２的反应温度为１４００℃，反应生成的纳
米ＴｉＯ２经粒子捕集系统，实现气固分离。该工艺原料易得、产品
粒度小，但温度高，且副产品氯气腐蚀性大。
总的说来，气相法生产的纳米ＴｉＯ２具有化学活性高、粒子呈

球形、单分散性好及可见光透过性好等优点，但利用气相法生产纳
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米ＴｉＯ２时，需解决粉体的收集和存放问题，而且气相法产量低、
成本高，因此目前制备纳米ＴｉＯ２多采用液相法。
１３２３２　液相法
液相法是在溶液中合成纳米ＴｉＯ２的方法。主要有以下方法。

① ＴｉＣｌ４水解法。以氯化法钛白粉厂的精制ＴｉＣｌ４为原料，将
其配成一定浓度后，加碱中和水解，所得的 ＴｉＯ２水合物经洗涤、
干燥和煅烧处理后即得纳米ＴｉＯ２。

② 胶溶法。以纯净的硫酸氧钛ＴｉＯＳＯ４为原料，稀释至一定浓
度后，加碱中和，形成的水合ＴｉＯ２经酸溶，称为水合ＴｉＯ２溶胶，
经有机溶剂处理、减压蒸馏、热处理，再经不同温度煅烧得到不同
晶型的纳米ＴｉＯ２，其化学反应方程为：
沉淀反应　 ＴｉＯ２＋＋ＯＨ － ＴｉＯ（ＯＨ）＋

ＴｉＯ（ＯＨ）＋＋ＯＨ － ＴｉＯ（ＯＨ）２
胶溶反应　ＴｉＯ（ＯＨ）２↓＋Ｈ ＋ ＴｉＯ（ＯＨ）＋＋Ｈ２Ｏ
热处理　 ＴｉＯ（ＯＨ）２ ＴｉＯ２＋Ｈ２Ｏ
该工艺的优点是原料来源广，产品成本较低，粒径小且粒度可

控；缺点是工艺流程长，自动化程度低，必须严格控制各工序的工
艺参数，否则难以得到分散性好的纳米ＴｉＯ２。

③ 溶胶凝胶法 （钛醇盐水解法）。该法以钛醇盐Ｔｉ（ＯＲ）４ （Ｒ
为—Ｃ２Ｈ５、—Ｃ３Ｈ７、—Ｃ４Ｈ９等烷基）为原料，在有机介质中进行
水解、缩合反应得到溶胶，进一步缩聚制得凝胶，凝胶经干燥、煅
烧得到纳米ＴｉＯ２，其化学反应方程式为：
水解　Ｔｉ（ＯＲ）４＋ｎＨ２ Ｏ ＴｉＯＲ（４－ｎ）（ＯＨ）ｎ＋ｎＲＯＨ　（ｎ＝１，２，３，４）

缩聚　２ＴｉＯＲ（４－ｎ）（ＯＨ）ｎ ［ＴｉＯＲ（４－ｎ）（ＯＨ）（ｎ－１）］２Ｏ＋Ｈ２Ｏ
该法在整个工艺流程中的水解反应对象是水，不引入杂质离

子，因此产品纯度高，而且可以通过严格控制工艺条件，制得粒径
小、粒度分布窄的纳米ＴｉＯ２。缺点是原料成本高，干燥、煅烧时
凝胶体积收缩大，易造成纳米ＴｉＯ２颗粒间的团聚。

④ 水热合成法。该法是在内衬耐腐蚀材料的高压釜中加入前躯
物如ＴｉＯＳＯ４、ＴｉＣｌ４或钛醇盐，以水为溶剂，密闭后按一定的升温
速率加热，待高压釜内达到所需的温度时，恒温一段时间，卸压后
经洗涤、干燥即可直接得到纳米ＴｉＯ２。以水热法制备的纳米ＴｉＯ２
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具有结晶度高、粒径小、粒度分布均匀、颗粒团聚较少的优点。尤
其是用水热法制备纳米ＴｉＯ２时，直接得到结晶度高、比表面积大
的纳米ＴｉＯ２，因此可以避免其他制备方法因需高温煅烧而造成的
纳米ＴｉＯ２粒子间的团聚和晶粒长大。缺点是设备要经历高温、高
压，因此对设备材质要求较高，而且晶化时间长，成本较高。
纯纳米ＴｉＯ２只能被波长等于或小于３８７ｎｍ的紫外线所激发才

能起到光催化作用，氧化降解有机物。如果把它用于处理环境污染
物，则存在两个难点：一是在太阳光中这部分紫外线只占一小部分
（＜５％），不能充分利用太阳光；二是光激发产生的电子，空穴也
容易再复合，降低催化活性，因此如何制备出可以利用可见光和减
少光生电子与空穴复合率的改性ＴｉＯ２就成为当前必须解决的难题。

１３３　铬

铬在元素周期表中处在第４周期、第６ （ⅥＢ）族。价电子构
型为３ｄ５４ｓ１，价电子层共有６个电子，故最高氧化态为＋６。低氧
化态主要表现为＋２和＋３，其中＋２氧化态不够稳定。
自然界中，铬的主要矿物为铬铁矿，其组成为ＦｅＯ·Ｃｒ２Ｏ３或

Ｆｅ（ＣｒＯ２）２。我国的铬矿主要分布在青海柴达木和宁夏贺兰山
等地。

１３３１　金属铬
铬为银白色，带有光泽的金属。熔点为１８５７℃，是硬度最大

的金属。
由于氧化物薄膜的生成，铬在空气、水中都很稳定。铬能缓慢

地溶于稀盐酸、稀硫酸，生成蓝色溶液，与空气接触很快变为绿
色。这是因为首先生成的Ｃｒ２＋，很快被空气中的氧进一步氧化成
绿色的Ｃｒ３＋：

Ｃｒ＋２ＨＣｌ ＣｒＣｌ２＋Ｈ２↑
　　　 　　　　　　　　　　　　　　（蓝色）

４ＣｒＣｌ２＋４ＨＣｌ＋Ｏ ２ ４ＣｒＣｌ３＋２Ｈ２Ｏ
　　　　 　　　　　　　　　 　　 　 （绿色）

铬不溶于浓硝酸。这是因为表面生成致密的氧化物薄膜而钝化。铬
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与浓硫酸反应，生成硫酸铬 （Ⅲ）：
２Ｃｒ＋６Ｈ２ＳＯ４（浓 ） Ｃｒ２（ＳＯ４）３＋３ＳＯ２＋６Ｈ２Ｏ

在高温下，铬与卤素、硫、氮、碳等非金属元素直接化合。
工业上冶炼铬的方法是将铬铁矿与碳酸钠在高温下煅烧进行氧

化，使铬铁矿中的铬氧化成可溶性的铬酸钠：
４Ｆｅ（ＣｒＯ２）２＋７Ｏ２＋８Ｎａ２ＣＯ ３ ２Ｆｅ２Ｏ３＋８Ｎａ２ＣｒＯ４＋８ＣＯ２

用水浸取 Ｎａ２ＣｒＯ４，经酸化，浓缩得到重铬酸钠结晶，再用炭还
原得到Ｃｒ２Ｏ３：

２Ｎａ２ＣｒＯ４＋Ｈ２ＳＯ ４ Ｎａ２Ｃｒ２Ｏ７＋Ｎａ２ＳＯ４＋Ｈ２Ｏ

Ｎａ２Ｃｒ２Ｏ７＋２Ｃ
△
Ｃｒ２Ｏ３＋Ｎａ２ＣＯ３＋ＣＯ

最后用铝热法自Ｃｒ２Ｏ３还原出金属铬：

Ｃｒ２Ｏ３＋２Ａｌ
△
Ａｌ２Ｏ３＋２Ｃｒ

铬主要用于制造合金钢和电镀。铬能增强钢的耐磨性、耐热性
和耐腐蚀性能。含铬１２％的钢称为 “不锈钢”，具有极强的耐腐蚀
性能。铬的镀层耐磨、耐腐蚀且极其光亮。因此，镀铬是汽车、自
行车及其他精密仪器制造工业中主要的表面处理及装饰手段。
１３３２　铬 （Ⅲ）的化合物
铬的常见化合物是铬 （Ⅲ）和铬 （Ⅵ）的化合物。这里先介绍

铬 （Ⅲ）的化合物。
１３３２１　三氧化二铬和氢氧化铬
金属铬在氧气中燃烧，即可得到三氧化二铬：

４Ｃｒ＋３Ｏ ２ ２Ｃｒ２Ｏ３
工业上制备Ｃｒ２Ｏ３ 时，常以重铬酸铵或铬酐 （ＣｒＯ３）加热分

解来得到：

（ＮＨ４）２Ｃｒ２Ｏ７
△
Ｃｒ２Ｏ３＋Ｎ２↑＋４Ｈ２Ｏ

２ＣｒＯ３
△
Ｃｒ２Ｏ３＋３２Ｏ２↑

Ｃｒ２Ｏ３为两性氧化物，既溶于酸，也溶于强碱生成亚铬酸盐：
Ｃｒ２Ｏ３＋３Ｈ２ＳＯ ４ Ｃｒ２（ＳＯ４）３＋３Ｈ２Ｏ
Ｃｒ２Ｏ３ ＋２ＮａＯＨ ２ＮａＣｒＯ２＋Ｈ２Ｏ

Ｃｒ２Ｏ３为绿色固体，颜色鲜艳，着色力强且在高温下稳定，因
而广泛用作陶瓷、玻璃及涂料的颜料。商品名为铬绿。
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向铬 （Ⅲ）盐溶液中加入氨水或氢氧化钠，即可得到蓝灰色的
胶状Ｃｒ（ＯＨ）３沉淀。Ｃｒ（ＯＨ）３为两性偏碱的氢氧化物，它与酸和
碱的反应如下。

Ｃｒ（ＯＨ）３ ＋３ＨＣｌ ＣｒＣｌ３＋３Ｈ２Ｏ
Ｃｒ（ＯＨ）３ ＋ＮａＯＨ ＮａＣｒＯ２＋２Ｈ２Ｏ

１３３２２　硫酸铬 （Ⅲ）和铬矾
将Ｃｒ２Ｏ３ 溶于冷的浓硫酸中，得到深紫色的 Ｃｒ２（ＳＯ４）３·

１８Ｈ２Ｏ。硫酸盐中还有绿色的Ｃｒ２（ＳＯ４）３·６Ｈ２Ｏ和桃红色的无水

Ｃｒ２（ＳＯ４）３。硫酸铬 （Ⅲ）与硫酸铝类似，易与碱金属硫酸盐形成
矾，如ＫＣｒ（ＳＯ４）２·１２Ｈ２Ｏ。
由于Ｃｒ（ＯＨ）３溶度积非常小 （１３×１０－３３），故三价铬盐在水

中易水解生成Ｃｒ（ＯＨ）３沉淀。此外，由标准电极电势：
ＣｒＯ２－４ ＋２Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ ＣｒＯ－２ ＋４ＯＨ－　　Ｅ

Ｂ＝－０１２Ｖ

Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋１４Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ ２Ｃｒ３＋＋７Ｈ２Ｏ　　Ｅ
Ａ＝１３３Ｖ

可以看出，＋３氧化态的铬在碱性溶液中具有较强的还原性，如
２ＣｒＯ－２ ＋３Ｈ２Ｏ２＋２ＯＨ － ２ＣｒＯ２－４ ＋４Ｈ２Ｏ

相反，在酸性溶液中，Ｃｒ３＋则表现为很稳定，只有用很强的
氧化剂如 （ＮＨ４）２Ｓ２Ｏ８或ＫＭｎＯ４等，才能将其氧化为Ｃｒ（Ⅵ）：

２Ｃｒ３＋＋３Ｓ２Ｏ２－８ ＋７Ｈ２Ｏ
△

Ａｇ＋

催化

Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋６ＳＯ２－４ ＋１４Ｈ＋

　　硫酸铬和铬矾是最重要的铬 （Ⅲ）化合物。铬矾在纺织工业和
制革工业中用作媒染剂和鞣革剂。
１３３２３　铬 （Ⅲ）的配合物

Ｃｒ（Ⅲ）离子的外围电子构型为３ｄ３４ｓ０４ｐ０，有６个空的价层轨
道。同时，其离子半径也较小，有较强的正电场，因而易形成
ｄ２ｓｐ３型配合物。

Ｃｒ（Ⅲ）离子在水溶液中实际是以六水合铬 （Ⅲ）配离子
［Ｃｒ（Ｈ２Ｏ）６］３＋存在。当有其他配体存在时， ［Ｃｒ（Ｈ２Ｏ）６］３＋中
的水分子可被取代。例如，在氯化铵存在下与浓氨水反应，
［Ｃｒ（Ｈ２Ｏ）６］３＋中的 Ｈ２Ｏ可被部分取代或全部取代，形成一系列
不同颜色的水氨混配配离子或氨配离子：
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［Ｃｒ（Ｈ２Ｏ）６］３＋　　　　　　　　　　　紫色　
［Ｃｒ（ＮＨ３）２（Ｈ２Ｏ）４］３＋ 紫红色

［Ｃｒ（ＮＨ３）３（Ｈ２Ｏ）３］３＋ 浅红色

［Ｃｒ（ＮＨ３）４（Ｈ２Ｏ）２］３＋　　 橙红色

［Ｃｒ（ＮＨ３）５（Ｈ２Ｏ）］３＋ 橙黄色

［Ｃｒ（ＮＨ３）６］３＋ 黄色

此外，铬 （Ⅲ）还能与许多其他配体形成配合物，这里就不再
一一介绍了。
１３３３　铬 （Ⅵ）的化合物
实验室和工业上常见的铬 （Ⅵ）化合物是它的含氧酸盐。铬

（Ⅵ）的氧化物为三氧化铬。
１３３３１　三氧化铬
三氧化铬ＣｒＯ３即为铬酐。向重铬酸钾 （钠）的浓溶液中，加

入过量的浓硫酸，则有橙红色的ＣｒＯ３晶体析出：

Ｋ２Ｃｒ２Ｏ７＋Ｈ２ＳＯ ４ ２ＣｒＯ３↓＋Ｋ２ＳＯ４＋Ｈ２Ｏ

ＣｒＯ３易潮解，易溶于水得到其相应的铬酸 Ｈ２ＣｒＯ４。溶于碱则得
到铬酸盐。前已提及，ＣｒＯ３ 对热不稳定，加热时会分解。此外，
ＣｒＯ３具有强氧化性，遇易燃有机物时易着火，本身还原为Ｃｒ２Ｏ３。
１３３３２　铬酸盐
常见的可溶性铬酸盐是铬酸钾和铬酸钠，它们都是黄色晶体。

碱土金属及铅、银等重金属的铬酸盐均难溶于水，且大多具有特殊
的颜色。如

Ｐｂ２＋＋ＣｒＯ２－ ４ ＰｂＣｒＯ４↓（黄）

Ｂａ２＋＋ＣｒＯ２－ ４ ＢａＣｒＯ４↓（柠檬黄）

２Ａｇ＋＋ＣｒＯ２－ ４ Ａｇ２ＣｒＯ４↓（砖红）

铬酸铅俗称铬黄，是涂料中重要的黄色颜料。实验室中常利用
上述三个反应来检验ＣｒＯ２－４ 的存在。
１３３３３　重铬酸盐
重铬酸钾和重铬酸钠均匀大颗粒的橙色晶体。重铬酸钾在低温

下溶解度小，且不含结晶水，很容易通过重结晶而提纯，常用作化
学分析中的基准试剂。
在可溶性的铬酸盐或重铬酸盐的溶液中，都存在着ＣｒＯ２－４ 和
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Ｃｒ２Ｏ２－７ 之间的平衡：
Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ２ＨＣｒＯ－ 幑幐４ ２ＣｒＯ２－４ ＋２Ｈ＋

　　　　　　 （橙红色）　　　　　　　　　　　　 （黄色）

加酸可使平衡向左移动，故在酸性条件下主要是以Ｃｒ２Ｏ２－７ 形式存
在，而在碱性条件下主要是以ＣｒＯ２－４ 形式存在。此外，在该平衡
系统中加入Ｂａ２＋、Ｐｂ２＋或Ａｇ＋，由于难溶铬酸盐的生成，也能使
平衡向右移动。故当这些离子与重铬酸盐反应时，都生成相应的铬
酸盐沉淀：

Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋２Ｂａ２＋＋Ｈ２ Ｏ ２ＢａＣｒＯ４↓＋２Ｈ＋

Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋２Ｐｂ２＋＋Ｈ２ Ｏ ２ＰｂＣｒＯ４↓＋２Ｈ＋

Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋４Ａｇ＋＋Ｈ２ Ｏ ２Ａｇ２ＣｒＯ４↓＋２Ｈ＋

工业上制取重铬酸钠，是向铬酸钠溶液中加入适量的硫酸，再
经浓缩、冷却，则析出结晶Ｎａ２Ｃｒ２Ｏ７：

２Ｎａ２ＣｒＯ４＋Ｈ２ＳＯ ４ Ｎａ２ＳＯ４＋Ｎａ２Ｃｒ２Ｏ７＋Ｈ２Ｏ
重铬酸钾的制备，则是利用它在低温下溶解度小的特点，由

Ｎａ２Ｃｒ２Ｏ７与ＫＣｌ或Ｋ２ＳＯ４进行复分解反应而得到：
Ｎａ２Ｃｒ２Ｏ７ ＋２ＫＣｌ Ｋ２Ｃｒ２Ｏ７＋２ＮａＣｌ

重铬酸盐在酸性条件下为强氧化剂：
Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋１４Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ ２Ｃｒ３＋＋７Ｈ２Ｏ　　Ｅ

Ａ＝１３３Ｖ
因此，重铬酸钾是实验室中常用的氧化剂。例如：

Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋６Ｆｅ２＋＋１４Ｈ ＋ ２Ｃｒ３＋＋６Ｆｅ３＋＋７Ｈ２Ｏ
化学分析中常利用该反应来测定铁的含量。
工业上，重铬酸钾大量用于鞣革、印染、颜料和电镀等行业。

１３３４　含铬废水的处理
电镀和制革工业是含铬废水的主要来源。由于这类工厂很多，

故含铬废水的处理对于环境保护十分重要。
铬的化合物都有毒。Ｃｒ（Ⅲ）的毒性和其他重金属离子一样，

主要是造成血液中的蛋白质沉淀。Ｃｒ（Ⅵ）的毒性比Ｃｒ（Ⅲ）大１００
倍，这主要是由于其强氧化性所致。吸入含铬粉尘或沉淀，会引起
呼吸道发炎，甚至溃疡。饮用被铬污染的水会引起贫血、肾炎、神
经炎等疾病。铬的化合物还被认为是致癌物质。我国规定废水中铬
［以Ｃｒ（Ⅵ）计］的最高容许排放浓度为０１ｍｇ·Ｌ－１。
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处理含铬污水的方法主要有还原法和离子交换法。
１３３４１　还原法
还原法主要是以还原剂如ＦｅＳＯ４、ＮａＨＳＯ３、水合肼Ｎ２Ｈ４·

２Ｈ２Ｏ等，将Ｃｒ（Ⅵ）还原为Ｃｒ（Ⅲ），再以石灰乳调节ｐＨ 使Ｃｒ
（Ⅲ）沉淀为Ｃｒ（ＯＨ）３而除去。
１３３４２　离子交换法

Ｃｒ（Ⅵ）在废水中主要以ＣｒＯ２－４ 或Ｃｒ２Ｏ２－７ 形式存在。让废水
流经阴离子交换树脂，由于离子交换而将Ｃｒ（Ⅵ）留在树脂上，然
后以ＮａＯＨ溶液处理树脂，将Ｃｒ（Ⅵ）洗脱并回收，同时树脂也
得到再生。交换和再生的反应式为：

２Ｒ—ＯＨ＋ＣｒＯ２－４
交换
幑 幐帯帯再生 Ｒ２ＣｒＯ４＋２ＯＨ

－

采用该方法可以处理大量的含Ｃｒ（Ⅵ）废水。
除以上两种主要方法外，还有电解法、生化法及萃取法等。

１３４　锰

锰在周期表中处于第４周期，第７ （ⅦＢ）族。价电子构型为
３ｄ５４ｓ２。由于失去两个４ｓ电子后，最外层电子构型为３ｄ５ （半充
满），故锰 （Ⅱ）的化合物较稳定。这与第一过渡系元素易于形成
低氧化态是一致的。锰的３ｄ电子也能部分或全部参与成键，形成
＋３至＋７的氧化态，其中以＋２、＋４及＋７氧化态最为常见。
锰在自然界中主要以软锰矿 ＭｎＯ２·ｘＨ２Ｏ形式存在。此外还

有黑锰矿 Ｍｎ３Ｏ４、水锰矿 ＭｎＯ（ＯＨ）及菱锰矿 ＭｎＣＯ３ 等。近年
来在深海海底发现大量的锰矿———锰结核，它是铁锰氧化物，且含
有铜、钴、镍等重要金属元素。
１３４１　金属锰
锰为白色金属，质硬而脆，不能进行机械加工，故纯锰用途不

大。但锰却是制造合金的重要材料。高锰钢既坚硬又强韧，用于轧
制铁轧和架设桥梁。锰钢还有其他多种用途。故锰在钢铁工业中有
着重要地位。
金属锰可由软锰矿经铝热法还原制得。先将软锰矿强热使之转
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变为 Ｍｎ３Ｏ４，然后与铝粉混合燃烧即得到金属锰。

３ＭｎＯ２
△
Ｍｎ３Ｏ４＋Ｏ２

３Ｍｎ３Ｏ４＋８Ａｌ
△
９Ｍｎ＋４Ａｌ２Ｏ３

纯的金属锰是由电解法制备的。
块状的锰其表面在空气中能生成一层致密氧化物保护膜，但粉

状的锰在空气中很易被氧化。加热时锰与卤素猛烈反应。在高温
下，锰也能与硫、磷、碳等元素直接化合。单质锰的活泼性还反映
在它不仅能溶于稀盐酸、稀硫酸中，还能与热水反应生成 Ｍｎ（ＯＨ）２
和 Ｈ２。

１３４２　锰的氧化物及氢氧化物
锰的氧化物和氢氧化物见表１３６。

表１３６　锰的氧化物和氢氧化物

氧化态 ＋２ ＋３ ＋４ ＋６ ＋７

　氧化物
ＭｎＯ

（氧化锰）
Ｍｎ２Ｏ３

（三氧化二锰）
ＭｎＯ２

（二氧化锰）
—
　

Ｍｎ２Ｏ７
（高锰酸酐）

　 氢 氧 化
物 及 其 性

质

Ｍｎ（ＯＨ）２
［氢氧化锰（Ⅱ）］
碱性

Ｍｎ（ＯＨ）３
［氢氧化锰（Ⅲ）］
碱性

Ｍｎ（ＯＨ）４
［氢氧化锰（Ⅳ）］
两性

Ｈ２ＭｎＯ４
（锰酸）
酸性

ＨＭｎＯ４
（高锰酸）
酸性

ＭｎＯ为绿色粉末，不溶于水，能溶于酸形成锰 （Ⅱ）盐。

Ｍｎ２Ｏ３和 ＭｎＯ２在常温下稳定，不溶于水。溶于酸后由于相应氧
化态的盐不稳定，总是转变为锰 （Ⅱ）盐。高锰酸酐具有强氧化
性，是很不稳定的化合物。
与氧化物对应的氢氧化物或其含氧酸，随着氧化态的升高和离

子半径的减小，碱性逐渐减弱而酸性逐渐增强。其氧化性也依此顺
序增强。锰的元素电势图为：

ＥＡ／Ｖ ＭｎＯ－


４






１６９５


１５１

０５４
　 ＭｎＯ２－４

２２６
　

ＭｎＯ


２


１２３

０９５
　 Ｍｎ３＋ １５１　 Ｍｎ２＋－１０５　 Ｍｎ０ 　　

ＥＢ／Ｖ ＭｎＯ－


４


０５８８

０５４
　 ＭｎＯ２－４

０５８
　

ＭｎＯ


２

－


００５

－０１
　

Ｍｎ（ＯＨ）３－０１０　
Ｍｎ（ＯＨ）２－１４７　 Ｍｎ０
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１３４３　锰 （Ⅱ）的化合物
所有锰的化合物中，以锰 （Ⅱ）最为稳定。
锰 （Ⅱ）的强酸盐，如 ＭｎＳＯ４、ＭｎＣｌ２、Ｍｎ（ＮＯ３）２ 等均易

溶于水。一些弱酸盐，如 ＭｎＣＯ３、ＭｎＳ等则难溶于水。在水溶液
中，Ｍｎ２＋以淡红色的 ［Ｍｎ（Ｈ２Ｏ）６］２＋水合离子存在。从溶液中
结晶出来的锰 （Ⅱ）盐是含有结晶水的粉红色晶体。
可溶性锰 （Ⅱ）盐中以硫酸锰最为稳定，是常用的化工原料。

它可用于电解锰生产金属锰和二氧化锰。其他许多锰的化合物的制
备也以硫酸锰为原料。
将天然软锰矿溶于硫酸，即可得到粉红色的硫酸锰水合晶体

ＭｎＳＯ４·ｘＨ２Ｏ （ｘ＝１、４、５、７）。
２ＭｎＯ２＋２Ｈ２ＳＯ ４ ２ＭｎＳＯ４＋Ｏ２↑＋２Ｈ２Ｏ

水合硫酸锰在常温下稳定，加热脱水为白色无水硫酸锰。
Ｍｎ２＋在中性或酸性介质中比较稳定，不易被氧化，但在碱性

介质中却易被氧化。这可由下述标准电极电势看出：
ＭｎＯ２＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｍｎ（ＯＨ）２＋２ＯＨ－　　Ｅ

Ｂ＝－００５Ｖ
ＭｎＯ２＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｍｎ２＋＋２Ｈ２Ｏ Ｅ

Ａ＝１２３Ｖ

　　向锰 （Ⅱ）的盐溶液中加入强碱，可得到白色 Ｍｎ（ＯＨ）２ 沉
淀。它在碱性条件下很不稳定，与空气接触即被氧化生成棕色的
ＭｎＯ（ＯＨ）２ （可看成是 ＭｎＯ２·Ｈ２Ｏ）：

ＭｎＳＯ４ ＋２ＮａＯＨ Ｍｎ（ＯＨ）２↓＋Ｎａ２ＳＯ４
２Ｍｎ（ＯＨ）２＋Ｏ ２ ２ＭｎＯ（ＯＨ）２

在酸性溶液中，把 Ｍｎ２＋氧化成 ＭｎＯ－４ 是困难的。只有当锰
（Ⅱ）盐与强氧化剂 ［如铋酸钠ＮａＢｉＯ３、二氧化铅ＰｂＯ２、过硫酸
铵 （ＮＨ４）２Ｓ２Ｏ８等］在高酸度的热溶液中反应时，Ｍｎ２＋才能被氧
化为紫红色的高锰酸根 ＭｎＯ－４ ：

２Ｍｎ２＋＋５ＮａＢｉＯ３＋１４Ｈ ＋ ２ＭｎＯ－４ ＋５Ｂｉ３＋＋５Ｎａ＋＋７Ｈ２Ｏ

２Ｍｎ２＋＋５Ｓ２Ｏ２－８ ＋８Ｈ２Ｏ
△

Ａｇ＋

催化

２ＭｎＯ－４ ＋１０ＳＯ２－４ ＋１６Ｈ＋

由于 ＭｎＯ－４ 颜色很深，即使在很稀的溶液中也可观察到它的
存在，因而定性分析中常利用这一反应来检验溶液中的 Ｍｎ２＋。
１３４４　锰 （Ⅳ）的化合物
惟一重要的锰 （Ⅳ）化合物是二氧化锰 ＭｎＯ２。它是一种很稳
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定的黑色粉状物质，不溶于水。
二氧化锰在酸性介质中是强氧化剂，实验室常以它与浓盐酸在

加热条件下反应，以制备氯气：

ＭｎＯ２＋４ＨＣｌ
△
ＭｎＣｌ２＋Ｃｌ２↑＋２Ｈ２Ｏ

二氧化锰大量用于制造干电池，用它来氧化电极上产生的氢。
二氧化锰作为氧化剂，在玻璃及涂料工业中都有应用。同时，它也
是制备锰盐的原料。

１３４５　锰 （Ⅵ）的化合物
锰 （Ⅵ）的化合物中，比较稳定的是锰酸盐，如锰酸钠

Ｎａ２ＭｎＯ４ 和锰酸钾 Ｋ２ＭｎＯ４。锰酸盐是制备高锰酸盐的中间
产物。
将二氧化锰与碱混合，在空气中加热至２５０℃共熔，可得到绿

色的锰酸盐。也可以用ＫＣｌＯ３等氧化剂代替空气中的氧：
２ＭｎＯ２＋４ＫＯＨ＋Ｏ ２ ２Ｋ２ＭｎＯ４＋２Ｈ２Ｏ

３ＭｎＯ２＋６ＫＯＨ＋ＫＣｌＯ ３ ３Ｋ２ＭｎＯ４＋ＫＣｌ＋３Ｈ２Ｏ
由锰的元素电势图可知，锰酸盐只有在强碱性条件下 （ｐＨ＞

１３５）才是稳定的。在中性或酸性介质中，ＭｎＯ２－４ 易发生歧化反
应而变为 ＭｎＯ－４ 和 ＭｎＯ２：

３Ｋ２ＭｎＯ４＋２Ｈ２ Ｏ ２ＫＭｎＯ４＋ＭｎＯ２＋４ＫＯＨ
３Ｋ２ＭｎＯ４＋２Ｈ２ＳＯ ４ ２ＫＭｎＯ４＋ＭｎＯ２＋２Ｋ２ＳＯ４＋２Ｈ２Ｏ
３Ｋ２ＭｎＯ４＋２ＣＯ ２ ２ＫＭｎＯ４＋ＭｎＯ２＋２Ｋ２ＣＯ３

在锰酸盐溶液中加入氧化剂 （如Ｃｌ２或ＮａＣｌＯ４等）或电解氧
化，锰酸盐则转变为高锰酸盐：

２Ｋ２ＭｎＯ４＋Ｃｌ ２ ２ＫＭｎＯ４＋２ＫＣｌ

２Ｋ２ＭｎＯ４＋２Ｈ２Ｏ
电解
２ＫＭｎＯ４＋２ＫＯＨ＋Ｈ２↑

１３４６　锰 （Ⅶ）的化合物
锰 （Ⅶ）的化合物中最重要的是高锰酸钾。它是深紫红色晶

体，其水溶液呈紫红色。将固体ＫＭｎＯ４ 加热至２００℃以上，即分
解放出氧气。这是实验室制取氧气的方法之一：

２ＫＭｎＯ４
△
Ｋ２ＭｎＯ４＋ＭｎＯ２＋Ｏ２↑

ＫＭｎＯ４的水溶液也不十分稳定。在酸性溶液中会缓慢地分
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解，析出棕色的 ＭｎＯ２：
４ＭｎＯ－４ ＋４Ｈ ＋ ４ＭｎＯ２↓＋３Ｏ２↑＋２Ｈ２Ｏ

在中性或微碱性溶液中，这种分解更慢。光对高锰酸钾的分解起催
化作用，故ＫＭｎＯ４溶液通常保存在棕色瓶中。

ＫＭｎＯ４是最重要和常用的氧化剂之一。无论在酸性、中性或
碱性介质中，都有很强的氧化性。在酸性介质中，其还原产物
为 Ｍｎ２＋：

ＭｎＯ－４ ＋５Ｆｅ２＋＋８Ｈ ＋ Ｍｎ２＋＋５Ｆｅ３＋＋４Ｈ２Ｏ
２ＫＭｎＯ４＋５Ｋ２ＳＯ３＋３Ｈ２ＳＯ ４ ２ＭｎＳＯ４＋６Ｋ２ＳＯ４＋３Ｈ２Ｏ

在中性、微酸性或微碱性溶液中，其还原产物为 ＭｎＯ２：
２ＭｎＯ－４ ＋３ＳＯ２－３ ＋Ｈ２ Ｏ ２ＭｎＯ２↓＋３ＳＯ２－４ ＋２ＯＨ－

在强碱性介质中，其还原产物为 ＭｎＯ２－４ ：
２ＭｎＯ－４ ＋ＳＯ２－３ ＋２ＯＨ － ＳＯ２－４ ＋２ＭｎＯ２－４ ＋Ｈ２Ｏ

高锰酸酐 Ｍｎ２Ｏ７为绿色油状物。它可由粉状的 ＫＭｎＯ４ 与冷
至－２０℃的浓硫酸作用而制得。在０℃以下可以蒸馏，但１０℃时即
爆炸分解放出Ｏ２和Ｏ３。若遇有机物则会发生燃烧。
将Ｍｎ２Ｏ７溶于水即生成高锰酸ＨＭｎＯ４。ＨＭｎＯ４为强酸，但

不稳定，只存在于溶液中。
锰 （Ⅶ）化合物有实用价值的是ＫＭｎＯ４。由于它具有强氧化

性，化学分析中常用它来测定一些金属离子如 Ｆｅ２＋、Ｔｉ３＋、
ＶＯ２＋２ 以及过氧化氢、草酸盐、甲酸盐和亚硝酸盐等的含量。作为
消毒和杀菌剂，高锰酸钾 （俗称灰锰氧）的稀溶液可用于洗涤水
果、碗、杯及创伤口。

１３５　铁、钴、镍

铁、钴、镍位于周期表中第４周期。它们性质相似统称为铁系
元素。
铁、钴、镍原子的价层电子构型为：Ｆｅ３ｄ６４ｓ２；Ｃｏ３ｄ７４ｓ２；

Ｎｉ３ｄ８４ｓ２。Ｆｅ的常见氧化态为＋２、＋３，以＋３氧化态最稳定。
Ｃｏ也有＋２、＋３两种氧化态，但与Ｆｅ相反，其＋２氧化态稳定。
Ｎｉ的稳定氧化态为＋２，其＋３氧化态具强氧化性，很不稳定。
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铁的主要矿物有赤铁矿Ｆｅ２Ｏ３、磁铁矿Ｆｅ３Ｏ４和硫铁矿ＦｅＳ２。
钴和镍在自然界中常共生，主要矿物有硫化镍矿和氧化镍矿。在我
国甘肃的金昌，有大型的硫化镍矿。
１３５１　铁、钴、镍的单质
铁、钴、镍均为白色且有光泽的金属。铁和镍有较好的延展

性，而钴则硬而脆。它们都具有铁磁性，它们的许多合金都是优良
的磁性材料。
铁在地壳中的丰度居第四位，仅次于铝。我国有丰富的铁资

源。在常用金属中，铁最富有、最价廉，应用最广泛。钢铁产量是
一个国家工业化水平的重要标志。
纯铁在空气中较稳定，但含有杂质的铁在潮湿的空气中易生

锈。由于锈层疏松多孔，腐蚀可以继续深入。全世界将近１／４的钢
铁制品由于锈蚀而报废。在钢中加入铬、锰、镍、钛等金属制成的
合金钢、不锈钢，大大改善了普通钢的耐腐蚀性能。
铁、钴、镍均为中等活泼的金属。它们都能溶于稀酸，活泼性

按Ｆｅ、Ｃｏ、Ｎｉ的顺序降低。铁在冷的浓硫酸、浓硝酸中钝化。
钴、镍在冷的浓硝酸中钝化。
在加热的情况下，铁、钴、镍可与 Ｏ２、Ｓ、Ｃｌ２、Ｂｒ２ 等非金

属发生剧烈反应。
１３５２　铁、钴、镍的氧化物和氢氧化物
铁系元素可形成多种氧化物：

　　ＦｅＯ （黑色）　 　 　 　ＣｏＯ （灰绿色）　 　 　 　ＮｉＯ （暗绿色）
Ｆｅ２Ｏ３ （砖红色） Ｃｏ２Ｏ３ （黑褐色） Ｎｉ２Ｏ３ （黑色）

Ｆｅ３Ｏ４ （黑色）

低氧化态的氧化物为碱性，溶于强酸而不溶于碱。Ｆｅ２Ｏ３为两
性偏碱的氧化物。与酸反应生成 Ｆｅ（Ⅲ）盐。与碱性物质如
ＮａＯＨ、Ｎａ２ＣＯ３等共熔，则形成Ｆｅ（Ⅲ）酸盐：

Ｆｅ２Ｏ３ ＋６ＨＣｌ ２ＦｅＣｌ３＋３Ｈ２Ｏ

Ｆｅ２Ｏ３＋Ｎａ２ＣＯ３
△
２ＮａＦｅＯ２＋ＣＯ２↑

氧化铁俗称铁红，有很强的着色力，广泛用作陶瓷、涂料的颜
料，还可作为磨光剂和某些反应的催化剂。
Ｆｅ３Ｏ４为黑色具有磁性的物质，故又称为磁性氧化铁。过去曾
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认为它是ＦｅＯ和Ｆｅ２Ｏ３ 的混合物，但经Ｘ射线研究证明，Ｆｅ３Ｏ４
是一种铁 （Ⅲ）酸盐：Ｆｅ（ＦｅＯ２）２。

Ｃｏ２Ｏ３和Ｎｉ２Ｏ３具有强氧化性，它们与盐酸作用时会释放出
氯气，如

Ｎｉ２Ｏ３ ＋６ＨＣｌ ２ＮｉＣｌ２＋３Ｈ２Ｏ＋Ｃｌ２↑
但在通常条件下，Ｃｏ２Ｏ３ 及 Ｎｉ２Ｏ３ 是稳定的。它们都是制备高温
陶瓷颜料的重要原料。Ａｌ２Ｏ３或ＳｉＯ２ 与Ｃｏ２Ｏ３ 混合后，经高温煅
烧，可得到蓝色颜料；而Ｆｅ２Ｏ３、Ｃｒ２Ｏ３与Ｃｏ２Ｏ３、Ｎｉ２Ｏ３按一定
比例混合，经高温煅烧，可得到具有光泽的黑色颜料。
在Ｆｅ（Ⅲ）、Ｆｅ（Ⅱ）、Ｃｏ（Ⅱ）、Ｎｉ（Ⅱ）的盐溶液中加入碱，

能得到相应的氢氧化物沉淀。但Ｆｅ（ＯＨ）２ 极不稳定，在空气中，
立即被氧化为红棕色的Ｆｅ（ＯＨ）３：

４Ｆｅ（ＯＨ）２＋Ｏ２＋２Ｈ２ Ｏ ４Ｆｅ（ＯＨ）３

Ｃｏ（ＯＨ）２ 也易被氧化成黑色的 Ｃｏ（ＯＨ）３，但速度较慢。

Ｎｉ（ＯＨ）２不能被空气氧化，只有在强氧化剂存在时，才能生成
Ｎｉ（ＯＨ）３：

２Ｎｉ（ＯＨ）２＋Ｂｒ２ ＋２ＮａＯＨ ２Ｎｉ（ＯＨ）３＋２ＮａＢｒ

实际上 Ｆｅ（ＯＨ）３ 是含水量不定的水合氧化物。新沉淀的

Ｆｅ（ＯＨ）３具有微弱的两性，能溶于浓热的ＫＯＨ溶液：
Ｆｅ（ＯＨ）３ ＋ＫＯＨ ＫＦｅＯ２＋２Ｈ２Ｏ

Ｃｏ（ＯＨ）３和Ｎｉ（ＯＨ）３ 都具有强氧化性，它们与盐酸反应时，
能将Ｃｌ－氧化成Ｃｌ２：

２Ｃｏ（ＯＨ）３ ＋６ＨＣｌ ２ＣｏＣｌ２＋６Ｈ２Ｏ＋Ｃｌ２↑

１３５３　铁、钴、镍的盐
１３５３１　铁 （Ⅱ）盐
铁 （Ⅱ）盐又称亚铁盐。其强酸盐几乎都溶于水，溶液呈浅

绿色。
工业上最常用的亚铁盐为ＦｅＳＯ４·７Ｈ２Ｏ，俗称绿矾。在钛白

粉 （二氧化钛 ＴｉＯ２）的生产过程中，有大量的副产品ＦｅＳＯ４·

７Ｈ２Ｏ。纯净的硫酸亚铁可由纯铁与硫酸作用制得：
Ｆｅ＋Ｈ２ＳＯ ４ ＦｅＳＯ４＋Ｈ２↑

Ｆｅ（Ⅱ）不稳定，在水溶液中易被空气氧化为Ｆｅ（Ⅲ）：
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４ＦｅＳＯ４＋Ｏ２＋２Ｈ２ Ｏ ４Ｆｅ（ＯＨ）ＳＯ４　（棕色）

因此，亚铁盐中常含有杂质Ｆｅ３＋。
无水ＦｅＳＯ４为白色粉状物。ＦｅＳＯ４·７Ｈ２Ｏ在空气中逐渐失去

结晶水而风化，强热则分解成Ｆｅ２Ｏ３和硫的氧化物：
２ＦｅＳＯ４·７Ｈ２ Ｏ Ｆｅ２Ｏ３

　

（砖红色）
＋ＳＯ２↑＋ＳＯ３↑＋１４Ｈ２Ｏ

工业上利用该反应制备铁红颜料。
硫酸亚铁能与碱金属或铵的硫酸盐形成复盐，如硫酸亚铁铵

（ＮＨ４）２ＳＯ４·ＦｅＳＯ４·６Ｈ２Ｏ。它比绿矾稳定得多，是分析化学中
常用的还原剂，用于标定Ｃｒ２Ｏ２－７ 、ＭｎＯ－４ 或Ｃｅ４＋溶液的浓度。
１３５３２　铁 （Ⅲ）盐
铁 （Ⅲ）盐中以氯化铁ＦｅＣｌ３较为重要。铁屑与氯气直接作用

可得到棕黑色的无水氯化铁：
２Ｆｅ＋３Ｃｌ ２ ２ＦｅＣｌ３

若将铁屑溶于盐酸，再通入氯气，经浓缩、冷却，即可得到黄棕色
的六水氯化铁ＦｅＣｌ３·６Ｈ２Ｏ结晶。
无水ＦｅＣｌ３基本上属于共价型化合物。其熔点和沸点都较低，

分别为２８２℃和３１５℃。它易溶于有机溶剂 （如乙醚、丙酮）中。
它能升华，在其蒸气中以双聚分子Ｆｅ２Ｃｌ６ 存在，其结构与 Ａｌ２Ｃｌ６
相似：

Ｆｅ

Ｃｌ

Ｃｌ

Ｃｌ→
Ｆｅ→

Ｃｌ

Ｃｌ

Ｃｌ

该双聚分子在７５０℃以上分解为单分子。无水氯化铁在空气中易
潮解。
氯化铁主要用于有机染料的生产，还可作为净水剂、有机合成

催化剂。在印刷电路、印花滚筒的制作中，用作铜的刻蚀剂，即使
铜版上需要去掉的部分和ＦｅＣｌ３作用，将Ｃｕ变成ＣｕＣｌ２而溶解：

Ｃｕ＋２ＦｅＣｌ ３ ＣｕＣｌ２＋２ＦｅＣｌ２
铁 （Ⅲ）盐的一个显著特点是溶于水后都易水解。最初的水解

平衡可表示为：
［Ｆｅ（Ｈ２Ｏ）６］３＋＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ［Ｆｅ（Ｈ２Ｏ）５ＯＨ］２＋＋Ｈ３Ｏ＋
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［Ｆｅ（Ｈ２Ｏ）５ＯＨ］２＋＋Ｈ２ 幑幐Ｏ ［Ｆｅ（Ｈ２Ｏ）４（ＯＨ）２］＋＋Ｈ３Ｏ＋

由上述水解平衡可知，在铁盐中加酸可抑制水解。故配制铁
（Ⅲ）盐溶液时，往往需要加入一定量的酸。相反，如果ｐＨ增高，
水解倾向就会增大，最后形成胶状的Ｆｅ（ＯＨ）３ （或Ｆｅ２Ｏ３·ｎＨ２Ｏ）
沉淀。在实际生产中，常利用水解的方法除去杂质铁。
在酸性溶液中，Ｆｅ３＋具有一定的氧化性，可被 Ｈ２Ｓ、ＳｎＣｌ２、

ＫＩ等还原：
２Ｆｅ３＋＋Ｓｎ ２＋ ２Ｆｅ２＋＋Ｓｎ４＋

２Ｆｅ３＋＋２Ｉ － ２Ｆｅ２＋＋Ｉ２
２Ｆｅ３＋＋Ｓ ２－ ２Ｆｅ２＋＋Ｓ

在酸性溶液中，Ｆｅ３＋还能将单质铁氧化：
２Ｆｅ３＋ 幑幐＋Ｆｅ ３Ｆｅ２＋

该反应向右进行的趋势很大，平衡常数为１０４１。在配制亚铁盐时，
加入铁屑以防止Ｆｅ２＋被氧化，正是基于这一原理。
在强碱性介质中，ＦｅＯ－２ 可以被一些氧化剂 （如Ｃｌ２、ＮａＣｌＯ）

氧化，生成红紫色的高铁酸盐溶液：
２ＦｅＯ－２ ＋３ＣｌＯ－＋２ＯＨ － ２ＦｅＯ２－４ ＋３Ｃｌ－＋Ｈ２Ｏ

也可将Ｆｅ２Ｏ３与ＫＮＯ３和ＫＯＨ共熔，得到高铁酸钾：
Ｆｅ２Ｏ３＋３ＫＮＯ３ ＋４ＫＯＨ ２Ｋ２ＦｅＯ４＋３ＫＮＯ２＋２Ｈ２Ｏ

高铁酸盐中铁的氧化态为＋６，在酸性介质中，ＦｅＯ２－４ 为强氧化
剂，很不稳定。
硫酸铁 （Ⅲ）是另一种重要的铁 （Ⅲ）盐。从溶液中可以结晶出

Ｆｅ２（ＳＯ４）３·９Ｈ２Ｏ。铁 （Ⅲ）的硫酸盐与铝盐一样，易于成矾。铁
铵矾ＮＨ４Ｆｅ（ＳＯ４）２·１２Ｈ２Ｏ为紫蓝色晶体，与明矾同晶型。
由上述Ｆｅ３＋的性质可看出，它和前述讨论过的Ａｌ３＋、Ｃｒ３＋有

许多类似之处，主要表现为：在水溶液中，它们都是含六个水分子
的水合离子 ［Ｍ（Ｈ２Ｏ）６］３＋；都易水解生成难溶的胶状沉淀；都易
成矾。这与它们的电荷相同而半径相近有关。
１３５３３　钴盐和镍盐
钴盐和镍盐以氧化态为＋２的为常见。它们的强酸盐如硝酸

盐、硫酸盐、氯化物及高氯酸盐均易溶于水，并在水中有微弱的水
解而使溶液呈酸性。它们的弱酸盐如碳酸盐、磷酸盐及硫化物等都
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难溶于水。
它们的可溶性盐从溶液中析出时，常带有相同数目的结晶水。

如 ＣｏＳＯ４·７Ｈ２Ｏ 和 ＮｉＳＯ４·７Ｈ２Ｏ，Ｃｏ（ＮＯ３）３·６Ｈ２Ｏ 和

Ｎｉ（ＮＯ３）２·６Ｈ２Ｏ，而且含结晶水的数目与相应的亚铁盐也是一样
的。它们的水合离子都具有一定的颜色，这与它们都具有不成对的
ｄ电子有关。［Ｃｏ（Ｈ２Ｏ）６］２＋为粉红色，［Ｎｉ（Ｈ２Ｏ）６］２＋为亮绿色。
当从溶液中结晶时，水合离子中的水分子作为结晶水而析出，故它
们的盐也具有相应的颜色。
钴 （Ⅱ）盐以二氯化钴最为常见。当其分子中含结晶水的数目

不同时，会呈现不同的颜色。它们的相互转变温度和特征颜色为：

ＣｏＣｌ２·６Ｈ２Ｏ
　

（粉红）
幑 幐帯帯帯
５２３℃

ＣｏＣｌ２·２Ｈ２Ｏ
　

（紫红）
幑幐
９０℃

ＣｏＣｌ２·Ｈ２Ｏ
　

（蓝紫）
幑 幐帯帯
１２０℃

ＣｏＣｌ２
　

（蓝）

作干燥剂用的变色硅胶常含有ＣｏＣｌ２，利用它在吸水和脱水时发生
的颜色变化，来指示硅胶的吸湿情况。
镍 （Ⅱ）盐以硫酸镍ＮｉＳＯ４·７Ｈ２Ｏ最为常见。常利用金属镍

与硫酸和硝酸的反应制备硫酸镍：

２Ｎｉ＋２ＨＮＯ３＋２Ｈ２ＳＯ ４ ２ＮｉＳＯ４＋ＮＯ２＋ＮＯ＋３Ｈ２Ｏ

ＮｉＳＯ４·７Ｈ２Ｏ为绿色结晶，大量用于电镀行业。
与硫酸亚铁一样，硫酸钴 （Ⅱ）及硫酸镍 （Ⅱ）都可以与碱金

属或铵的硫酸盐形成复盐，如 （ＮＨ４）２ＳＯ４·ＮｉＳＯ４·６Ｈ２Ｏ。

１３５４　铁、钴、镍的配合物
铁系元素能形成多种配合物，以至它们配合物的内容十分丰

富。生物体内Ｆｅ、Ｃｏ是重要的微量元素，它们大多以生物大分子
的配合物形式存在，在生命过程中起重要作用。我们熟知的血红
素，就是Ｆｅ（Ⅱ）与卟啉分子的配合物，而维生素Ｂ１２则是以Ｃｏ
（Ⅲ）为中心离子的大环配合物。血红素ｂ （天然血红素有ａ、ｂ、ｃ
三种类型）的结构如图１３３所示。以下主要介绍氨、氰、硫氰以及
羰基等的配合物。
１３５４１　氨配合物

Ｆｅ（Ⅱ）难以形成稳定的氨配合物，而Ｆｅ（Ⅲ）由于其水合离
子发生强烈水解，在其水溶液中加入氨时，不是形成氨合物，而是
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图１３３　血红素ｂ的结构

形成Ｆｅ（ＯＨ）３沉淀。
将过量的氨水加入到Ｃｏ２＋和Ｎｉ２＋的水溶液中，即可生成可溶性

的配离子 ［Ｃｏ（ＮＨ３）６］２＋和 ［Ｎｉ（ＮＨ３）６］２＋。但 ［Ｃｏ（ＮＨ３）６］２＋不
稳定，易被空气中的氧氧化为 ［Ｃｏ（ＮＨ３）６］３＋。这与Ｃｏ３＋在水溶液
中不稳定恰恰相反。显然这与 ［Ｃｏ（ＮＨ３）６］３＋配离子的稳定性比
［Ｃｏ（ＮＨ３）６］２＋配离子高得多有关。它们的电极电势发生了很大的
变化：

Ｃｏ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｏ２＋　　　　　　Ｅ
Ａ＝１８２Ｖ

［Ｃｏ（ＮＨ３）６］３＋＋ｅ 幑幐－ ［Ｃｏ（ＮＨ３）６］２＋ Ｅ
Ａ＝０１Ｖ

以至空气中的氧就足以将 ［Ｃｏ（ＮＨ３）６］２＋氧化为 ［Ｃｏ（ＮＨ３）６］３＋。

１３５４２　硫氰配合物
在Ｆｅ３＋的酸性溶液中加入硫氰化钾或硫氰化铵，溶液立即呈

现血红色：
Ｆｅ３＋＋ｎＳＣＮ － ［Ｆｅ（ＳＣＮ）ｎ］３－ｎ

　

（血红色）

ｎ＝１～６，由ＳＣＮ－的浓度决定。该反应非常灵敏，可用来鉴定和
比色测定Ｆｅ３＋。该配合物能溶于乙醚和异戊醇。当Ｆｅ３＋浓度很低
时，可用乙醚或异戊醇进行萃取，能得到更好的检出效果。

Ｃｏ２＋与ＳＣＮ－生成蓝色的 ［Ｃｏ（ＳＣＮ）４］２－配离子，亦可用于
检出和比色分析Ｃｏ２＋。［Ｃｏ（ＳＣＮ）４］２－也可溶于有机溶剂。
镍的硫氰配合物很不稳定。



２９８　　 无机化学

１３５４３　氰配合物

Ｆｅ３＋、Ｆｅ２＋、Ｃｏ３＋、Ｃｏ２＋、Ｎｉ２＋均可与ＣＮ－形成配合物。
亚铁氰化钾的三水合物 Ｋ４［Ｆｅ（ＣＮ）６］·３Ｈ２Ｏ为黄色晶体，

俗称黄血盐。［Ｆｅ（ＣＮ）６］４－是极稳定的配离子，其溶液中几乎检验
不出有Ｆｅ２＋的存在。
在黄血盐的溶液中通入氯气（或加入其他氧化剂），即得到铁氰

化钾Ｋ３［Ｆｅ（ＣＮ）６］：

２Ｋ４［Ｆｅ（ＣＮ）６］＋Ｃｌ ２ ２Ｋ３［Ｆｅ（ＣＮ）６］＋２ＫＣｌ

Ｋ３［Ｆｅ（ＣＮ）６］为深红色的无水晶体，俗称赤血盐。
黄血盐与Ｆｅ３＋反应，立即生成蓝色沉淀，称为普鲁士蓝：

Ｋ＋＋Ｆｅ３＋＋［Ｆｅ（ＣＮ）６］ ４－ ＫＦｅ［Ｆｅ（ＣＮ）６］↓
　

（蓝色）

而赤血盐与Ｆｅ２＋反应时，也可得到蓝色沉淀，称为滕氏蓝：
Ｋ＋＋Ｆｅ２＋＋［Ｆｅ（ＣＮ）６］ ３－ ＫＦｅ［Ｆｅ（ＣＮ）６］↓

　

（蓝色）

现代结构分析表明，普鲁士蓝和滕氏蓝具有相同的组成和结

图１３４　ＫＦｅ［Ｆｅ（ＣＮ）６］的结构 （Ｋ未标出）

构，如图１３４所示，其最简式为：ＫＦｅ３＋Ｆｅ２＋（ＣＮ）６。
普鲁士蓝主要用作涂料、油墨的颜料。
钴和镍也能形成氰配合物，而且 ［Ｃｏ（ＣＮ）６］４－配离子的还原性
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比相应的氨配合物更强，甚至可置换水中的氢：
２［Ｃｏ（ＣＮ）６］４－＋２Ｈ２ Ｏ ２［Ｃｏ（ＣＮ）６］３－＋２ＯＨ－＋Ｈ２↑

这也说明 ［Ｃｏ（ＣＮ）６］３－非常稳定。

Ｎｉ２＋与ＣＮ－形成四配位的平面正方形结构的 ［Ｎｉ（ＣＮ）４］２－

配离子，且较稳定。
１３５４４　羰基配合物
铁、钴、镍都能形成羰基配合物，如Ｆｅ（ＣＯ）５、Ｃｏ２（ＣＯ）８、

Ｎｉ（ＣＯ）４等。这类配合物的特点是金属的氧化态为零。这类配合
物的熔点、沸点都较低，易挥发，受热易分解而释放出ＣＯ，同时生
成单质金属。例如将Ｎｉ（ＣＯ）４加热至２００℃，即分解得到金属镍：

Ｎｉ（ＣＯ）４
２００℃

Ｎｉ＋４ＣＯ
利用羰基配合物的这些性质，可以制备高纯金属。如利用上述反应
可制得纯度达９９９９％的镍粉。
值得特别注意的是，羰基配合物有毒。例如吸入 Ｎｉ（ＣＯ）４ 蒸

气，可使人体中的红细胞与ＣＯ结合，血液将胶态镍带到全身各个
器官。因此，这种中毒很难治疗。制备羰基配合物必须在与外界隔
绝的系统中进行。
除以上几类配合物外，Ｆｅ３＋ 还能与 Ｆ－ 形成稳定无色的

［ＦｅＦ６］３－配离子：
Ｆｅ３＋＋６Ｆ － ［ＦｅＦ６］３－

分析化学中常以该反应来掩蔽Ｆｅ３＋，以消除Ｆｅ３＋对其他离子鉴定
的干扰。

１３６　铂系元素

铂系元素包括钌 （Ｒｕ）、铑 （Ｒｈ）、钯 （Ｐｄ）和锇 （Ｏｓ）、铱
（Ｉｒ）、铂 （Ｐｔ）。根据它们密度的不同，前三种元素称为轻铂系元
素，后三种称为重铂系元素。铂系元素又称为铂族金属，它们与
金、银统称为贵金属。

元　素 钌（Ｒｕ） 铑（Ｒｈ） 钯（Ｐｄ） 锇（Ｏｓ） 铱（Ｉｒ） 铂（Ｐｔ）

密度／（ｇ·ｃｍ－３） １２４５ １２４１ １２０３ ２２６１ ２２６５ ２１４５
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　　铂系元素在地壳中的含量极微，通常以微量组分 （金属或合金
形态）存在于火成杂岩体 （ＩｇｎｅｏｕｓＣｏｍｐｌｅｘ）中或在 Ｎｉ、Ｃｕ和
Ｆｅ的硫化物矿石中以硫化物形式存在中。全世界铂族金属资源集
中在少数国家中，不少大国的资源和产量不能满足自己的需要。我
国的铂族金属储量居世界第六位。
１３６１　铂族金属的性质和用途概述
铂族元素不仅表现在相同过渡系横行元素性质的相似，而且由

于镧系收缩的影响，同一纵行的元素，其性质也很相似。
元素氧化态的变化，遵守过渡元素氧化态变化的一般规律，即

渡过了第７ （Ⅶ）族以后，同一过渡系从左向右，氧化态渐趋变
低；同族元素从上至下，氧化态渐趋升高。例如，钌和锇都能生成
氧化态为＋８的ＲｕＯ４和 ＯｓＯ４，但后者稳定得多。钯与铂的氧化
态，通常都是＋２和＋４，但钯主要是＋２，而铂除了能生成稳定的
ＰｔＯ２外还能生成不稳定的ＰｔＯ３。
大多数铂系金属能吸收气体，特别是吸收氢气。其中又以钯最

易，锇最难，块状的锇几乎不吸收氢气。由于铂系金属具有吸收气
体的性能，因而具有高度的催化活性，是优良的氢化催化剂。钯和
铂的催化剂已获得了广泛的应用。铑和钌也已制成了最好的氢化催
化剂，但它们的长处还没有受到重视。铱和锇的应用较少。
由于铂族金属具有高熔点、高沸点、低蒸气压和高温抗氧化、

抗腐蚀等优良性能，故可用作高温容器 （坩埚、器皿）、发热体等。
其精密合金材料广泛用于各种仪器、仪表。某些铂族金属及其合金
具有高温热电性能和稳定的电阻温度系数，使其成为当今最好的高
温热电偶和电阻测量材料。铂族金属由于其高化学惰性还可用于惰
性电极材料。
铂族金属及其氧化物的超微细粉，具有良好的电学性质，用于

微电子厚膜浆料，后者用丝网印刷在陶瓷基片上，经烧成后，可制
得厚膜电路。一片基片上可印刷若干层厚膜电路，层与层之间用绝
缘介质隔开，因而集成度加大。
铂族金属配合物作为抗癌药物引人注目。１９６７年发现了顺式

二氯二氨合铂 （Ⅱ）（顺铂）能够治疗癌症。现已出现第二代铂族
抗癌药物，如环己二氨铂等。
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铂族金属由于其性能独特，除作为饰物和货币外，在工业上也
得到了广泛的应用，素有 “工业维他命”之称。近几十年来，铂族金
属对新技术的发展更起着越来越大的作用，被许多国家列为战备物资。
１３６２　铂、钯的重要化合物
１３６２１　氯铂酸及其盐
铂不溶于一般强酸和氢氟酸中，但能溶于王水生成氯铂酸：

Ｐｔ＋６ＨＣｌ＋４ＨＮＯ ３ Ｈ２ＰｔＣｌ６＋４ＮＯ２＋４Ｈ２Ｏ
将该溶液蒸发，可得红棕色 Ｈ２ＰｔＣｌ６·６Ｈ２Ｏ柱状晶体。
在氯铂酸盐中，Ｎａ２ＰｔＣｌ６易溶于水，而氯铂酸的铵盐、钾盐、

铷盐、铯盐等均是难溶于水的黄色晶体。因此，加 ＮＨ４Ｃｌ或 ＫＣｌ
至 Ｈ２ＰｔＣｌ６溶液中，可沉淀出黄色晶体：

２ＮＨ４Ｃｌ＋Ｈ２ＰｔＣｌ６ （ＮＨ４）２ＰｔＣｌ６↓＋２ＨＣｌ

在分析化学上，可利用该反应检验ＮＨ＋４ 、Ｋ＋等。
（ＮＨ４）２ＰｔＣｌ６在加热的条件下，可溶于王水。

（ＮＨ４）２ＰｔＣｌ６＋６ＨＣｌ＋４ＨＮＯ３
△
２ＮＣｌ３＋４ＮＯ＋８Ｈ２Ｏ＋Ｈ２ＰｔＣｌ６

将 （ＮＨ４）２ＰｔＣｌ６加热至３６０℃时开始分解，升温至７００～８００℃可
煅烧成海绵铂：

３（ＮＨ４）２ＰｔＣｌ６
△
３Ｐｔ＋１６ＨＣｌ＋２ＮＨ４Ｃｌ＋２Ｎ２

工业上，常用ＮＨ４Ｃｌ沉淀法来提纯铂，不过需要经过４次重复操作
才能达到要求。
氯铂酸或其盐与还原剂 （如ＳＯ２、草酸）作用，可被还原成氯

铂 （Ⅱ）酸：
Ｈ２ＰｔＣｌ６＋ＳＯ２＋２Ｈ２ Ｏ Ｈ２ＰｔＣｌ４＋Ｈ２ＳＯ４＋２ＨＣｌ

Ｋ２ＰｔＣｌ６＋Ｈ２Ｃ２Ｏ ４ Ｋ２ＰｔＣｌ４＋２ＨＣｌ＋２ＣＯ２
１３６２２　氯钯酸及其盐
将钯溶于王水或通有Ｃｌ２的盐酸溶液中，可以生成 Ｈ２ＰｄＣｌ６：

Ｐｄ＋６ＨＣｌ＋４ＨＮＯ ３ Ｈ２ＰｄＣｌ６＋４ＮＯ２＋４Ｈ２Ｏ
Ｐｄ＋２ＨＣｌ＋２Ｃｌ２ Ｈ２ＰｄＣｌ６

与 Ｈ２ＰｔＣｌ６不同，Ｈ２ＰｄＣｌ６只存在于溶液中，若加热或蒸发其溶液
至干，得到的是Ｈ２ＰｄＣｌ４或ＰｄＣｌ２：

Ｈ２ＰｄＣｌ６
△
Ｈ２ＰｄＣｌ４＋Ｃｌ２

Ｈ２ＰｄＣｌ６
△
ＰｄＣｌ２＋２ＨＣｌ＋Ｃｌ２
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Ｍ２ＰｄＣｌ６ （Ｍ＝ ＮＨ＋４ 、Ｋ＋）与 Ｍ２ＰｔＣｌ６相似也是难溶于水，
可由ＰｄＣｌ２水溶液加入相应的 ＭＣｌ后，通入Ｃｌ２而得：

ＰｄＣｌ２＋２ＭＣｌ＋Ｃｌ２ Ｍ２ＰｄＣｌ６↓ （Ｍ＝ＮＨ＋４ 、Ｋ＋）

生成的沉淀为红色晶体。Ｍ２ＰｄＣｌ６比 Ｍ２ＰｔＣｌ６的稳定性差，当加热
Ｍ２ＰｄＣｌ６悬浮液至沸腾时，即产生分解而溶解：

（ＮＨ４）２ＰｄＣｌ６
△ （ＮＨ４）２ＰｄＣｌ４＋Ｃｌ２

利用 （ＮＨ４）２ＰｄＣｌ６的不稳定性，易分解为 （ＮＨ４）２ＰｄＣｌ４，
而后者通Ｃｌ２又可氧化成 （ＮＨ４）２ＰｄＣｌ６的性质，工业上用于铂与
钯分离，以及和贱金属 （Ｃｕ、Ｆｅ、Ｎｉ）离子的分离。这种氧化沉
淀溶解的操作要重复４～５次，才能达到铂、钯分离的要求。
１３６２３　铂、钯的氨配合物

＋２氧化态的铂、钯形成的配合物构型为平面四方形；＋４氧
化态形成的配合物构型为八面体。下面介绍＋２氧化态的铂、钯氨
配合物的生成。
在ＰｔＣｌ２－４ 、ＰｄＣｌ２－４ 的酸性溶液中，逐渐加入氨水，则ＮＨ３分

子可逐步取代Ｃｌ－，形成１～４个ＮＨ３取代的配合物。其中含１、３
或４个ＮＨ３的配合物易溶于水，而含２个ＮＨ３的配合物则为不溶
于水的黄色沉淀：

ＰｔＣｌ２－４ （ａｑ）＋２ＮＨ３（ａｑ）
ｐ
幑 幐帯帯帯
Ｈ＝０５

Ｐｔ（ＮＨ３）２Ｃｌ２↓＋２Ｃｌ－（ａｑ）

ＰｄＣｌ２－４ （ａｑ）＋２ＮＨ３（ａｑ 幑幐） Ｐｄ（ＮＨ３）２Ｃｌ２↓＋２Ｃｌ－（ａｑ）

生成的黄色沉淀，继续加入氨水，可以溶解：
　　Ｐｔ（ＮＨ３）２Ｃｌ２↓＋２ＮＨ３（ａｑ） Ｐｄ（ＮＨ３）２＋４ （ａｑ）＋２Ｃｌ－（ａｑ）

Ｐｄ（ＮＨ３）２Ｃｌ２↓＋２ＮＨ３（ａｑ）＋ＰｄＣｌ２－４ （ａｑ）
ｐ
幑 幐帯帯帯
Ｈ＝５

［Ｐｄ（ＮＨ３）４］ＰｄＣｌ４↓＋２Ｃｌ－（ａｑ）

　　（玫瑰色）

［Ｐｄ（ＮＨ３）４］ＰｄＣｌ４↓＋４ＮＨ３（ａｑ）
ｐ
幑 幐帯帯帯
Ｈ＝８

２［Ｐｄ（ＮＨ３）４］２＋（ａｑ）＋４Ｃｌ－（ａｑ）

　　　　　　　　　 　 　　　　 　　　　（无色或淡黄色）

当向Ｐｄ（ＮＨ３）２＋４ 溶液中加入 ＨＣｌ则上述反应逆转，ｐＨ 降低至
２～０５时产生黄色沉淀：

Ｐｄ（ＮＨ３）２＋４ （ａｑ）＋２ＨＣｌ（ａｑ） Ｐｄ（ＮＨ３）２Ｃｌ２↓＋２ＮＨ＋４ （ａｑ）

工业上，常利用配合、酸化的方法，使Ｐｄ与Ｐｔ和其他贵金属、贱
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金属离子分离，达到提纯的目的。该操作往往要重复４～５次。
值得注意的是，铂化合物有毒，能引起呕吐、腹泻、黑便，若

吸入００２ｇ剂量便会出现中毒症状。有些人接触铂化合物或吸入其
粉尘会出现 “铂过敏症”，出现红色斑点、哮喘、流泪等，有些人
佩戴铂戒指也可能会出现接触性皮炎。

１３７　金属的腐蚀与防腐

金属的腐蚀现象对于我们来说，是不陌生的。在我们身边就可
以经常见到被腐蚀了的金属。金属的腐蚀是普遍的，损失是巨大
的，其中又以钢铁的腐蚀最为严重。金属的防腐蚀一直是人们面临
的一个重大课题。
１３７１　金属的腐蚀
金属与周围介质接触并发生化学或电化学变化而逐渐损坏的过

程，称为金属的腐蚀。根据金属与周围介质作用的机理不同，一般
把金属腐蚀分为化学腐蚀和电化学腐蚀。
金属直接与介质起化学反应而引起的腐蚀称为化学腐蚀。在这

种情况下，金属表面会生成相应的化合物，如氧化物、硫化物等。
它们通常形成一层薄膜，而膜的性质对金属进一步腐蚀有很大影
响。如金属铝表面形成的氧化铝薄膜较致密，它能保护金属铝不与
周围的氧继续作用。但氧化镁、氧化铁及硫化铁等薄膜就不具备这
种保护性能。金属表面的化学腐蚀在常温时进行得比较缓慢，在高
温时则较显著。
金属与电解质溶液接触时，因形成原电池而发生电化学反应所

导致的腐蚀，称为电化学腐蚀。下面以钢铁在潮湿空气中的腐蚀为
例说明。
在潮湿的空气中，金属表面吸附有一层水膜，该水膜中又溶解

有 ＣＯ２、ＳＯ２、Ｏ２ 等，因 而 便 含 有 ＨＣＯ－３ 、ＣＯ２－３ 、ＨＳＯ－３ 、

ＳＯ２－３ 、Ｈ＋、ＯＨ－等离子而使水膜的导电性增加。钢铁是铁和碳
（石墨或Ｆｅ３Ｃ）的合金，这样就相当于铁和碳浸在一个有电解质的
溶液中，形成了很多称为微电池的微小原电池。在微电池中，Ｆｅ
比Ｃ活泼，故Ｆｅ作为负极，而石墨或Ｆｅ３Ｃ作为正极。正极和负
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极是直接接触的，电子可在其中自由流动。负极的Ｆｅ失去电子成
为Ｆｅ２＋进入水膜：
负极 Ｆｅ Ｆｅ２＋＋２ｅ－

Ｆｅ２＋＋２Ｈ２ Ｏ Ｆｅ（ＯＨ）２＋２Ｈ＋

Ｆｅ失去的电子直接转移给了不活泼的石墨或Ｆｅ３Ｃ。若溶液中的酸
性较强，则 Ｈ＋从正极获得电子而变为 Ｈ２：
正极 ２Ｈ＋＋２ｅ － Ｈ２↑　　
总腐蚀反应 Ｆｅ＋２Ｈ２ Ｏ Ｆｅ（ＯＨ）２＋Ｈ２↑

这种情况称为析氢腐蚀。
若水膜近于中性或偏碱性，则溶解在水中的氧从正极上获得

电子：
负极　　　　　　　　　　 Ｆｅ Ｆｅ２＋＋２ｅ－

正极 Ｏ２＋２Ｈ２Ｏ＋４ｅ － ４ＯＨ－

总腐蚀反应 ２Ｆｅ＋Ｏ２＋２Ｈ２ Ｏ ２Ｆｅ（ＯＨ）２

图１３５　钢铁电化学腐蚀示意图

这种情况称为吸氧腐蚀。如图
１３５所示为钢铁电化学腐蚀示
意图。
上述微电池反应中所生成

的Ｆｅ（ＯＨ）２会进一步被氧化成
Ｆｅ（ＯＨ）３，它又可进一步失去
水分而变为氧化铁。
电化学腐蚀在常温下便能

发生，故会造成更大的损失。
一般情况下，化学腐蚀和电化学腐蚀同时存在。
１３７２　金属的防腐
了解金属腐蚀的机理后，便可有针对性地采取一系列措施来防

止腐蚀。常用的防腐方法如下。
１３７２１　覆盖保护法
在金属表面覆盖各种涂层，使其与周围介质隔离，如在金属表

面涂上涂料、搪瓷、塑料等。短期的保护还可涂上机油、凡士林
等。还可在被保护的金属表面上覆盖一层更活泼的金属，如在铁皮
上镀上一层锌。镀锌铁在腐蚀性介质中Ｚｎ为负极，而Ｆｅ为正极，
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图１３６　镀锌铁腐蚀示意图

这样铁便得到保护。如图１３６所示。
１３７２２　添加缓蚀剂
缓蚀剂是一种添加剂。在介质中

添加少量缓蚀剂，能够减缓腐蚀速
率。例如，在锅炉用水中添加少量磷
酸钠，由于生成的磷酸亚铁能紧密地
吸附在锅炉壁上，阻止了锅炉的
腐蚀。
１３７２３　形成合金
某些金属 （如铬、钼、钒、钛

等）与钢铁形成合金时，从根本上改变了碳素钢的内部组织结构，
起到防腐蚀的作用。不锈钢就是这样的例子。
１３７２４　阴极保护法
阴极保护法是在需要被保护的钢铁设备上连接一种比铁的电势

更负，即更易失去电子的金属材料。如在远洋海轮的尾部及船体上
装上一定数量的锌块，可以防止船体被腐蚀。

习　　　题

１３１　试讨论ｄ区元素的下列性质：
（１）原子价电子层结构的特点；
（２）氧化态的表现及各族最高氧化态稳定性的变化规律；
（３）原子半径的变化；
（４）主要的物理性质。
１３２　选择适当的试剂，完成下列各步反应式。

Ｋ２ＣｒＯ →４ Ｋ２Ｃｒ２Ｏ →７ ＣｒＣｌ →３ Ｃｒ（ＯＨ） →３ ＫＣｒＯ２
１３３　将Ｋ２Ｃｒ２Ｏ７ 溶液加入以下各溶液中，会发生什么变化 （介质自
选）？说明现象并写出反应式。

（１）Ｃｌ－、Ｂｒ－、Ｉ－；（２）ＯＨ－；（３）ＮＯ－２ ；（４）Ｈ２Ｏ２
１３４　写出下列反应方程式：
（１）Ｋ２Ｃｒ２Ｏ７＋ＦｅＳＯ４＋Ｈ２ＳＯ →４
（２）Ｋ２Ｃｒ２Ｏ７（饱和溶液）＋Ｈ２ＳＯ４（浓 →）
（３）ＫＭｎＯ４ →＋ＨＣｌ
（４）ＰｂＯ２＋ＭｎＳＯ４＋Ｈ２ＳＯ →４
（５）ＦｅＣｌ３ →＋ＨＩ
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１３５　今有组成为ＣｒＣｌ３·６Ｈ２Ｏ的一种化合物：
（１）当溶于水后，加入ＡｇＮＯ３ 溶液，其中１／３的氯可被沉淀；
（２）将固体 ＣｒＣｌ２·６Ｈ２Ｏ 置于盛有浓 Ｈ２ＳＯ４ 的干燥器中，ＣｒＣｌ３·

６Ｈ２Ｏ可失去两分子水；
（３）实验测知该化合物在水溶液中能电离出两种离子。
根据上述试验，写出该化合物可能的结构式，并命名。
１３６　铬的某化合物Ａ是橙红色溶于水的固体，将Ａ用浓ＨＣｌ处理产生
黄绿色刺激性气体Ｂ并生成暗绿色溶液Ｃ。在Ｃ中加入ＫＯＨ溶液，先生成灰
蓝色沉淀Ｄ，继续加入过量的ＫＯＨ溶液则沉淀消失，变成绿色溶液Ｅ。在Ｅ
中加 Ｈ２Ｏ２，加热则生成黄色溶液Ｆ，Ｆ用稀酸酸化，又变为原来的化合物 Ａ
的溶液。问：Ａ、Ｂ、Ｃ、Ｄ、Ｅ、Ｆ各是什么物质？写出每步变化的反应方
程式。
１３７　在酸性溶液中，用足够的 Ｎａ２ＳＯ３ 与 ＭｎＯ－４ 反应时，为什么

ＭｎＯ－４ 总是被还原为 Ｍｎ２＋，而得不到 ＭｎＯ２－４ 、ＭｎＯ２ 或 Ｍｎ３＋？
１３８　完成下列反应的离子方程式：
（１）ＭｎＯ－４ ＋ＳＯ２－３ ＋Ｈ２ →Ｏ
（２）ＭｎＯ－４ ＋Ｆｅ２＋＋Ｈ →＋

（３）ＭｎＯ－４ ＋Ｓ２－＋Ｈ →＋

１３９　已知下列电对的标准电极电势值：
Ｍｎ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｍｎ２＋　　　　　Ｅ＝＋１５１Ｖ

［Ｍｎ（ＣＮ）６］３－＋ｅ 幑幐－ ［Ｍｎ（ＣＮ）６］４－ Ｅ＝－０２４４Ｖ
试说明锰的这两种氰配离子哪一种较稳定。形成氰配合物后氧化还原性质有
何变化？

１３１０　在 Ｍｎ２＋和Ｃｒ３＋的混合溶液中，采取什么方法可使两者分离？
１３１１　某绿色固体Ａ可溶于水，其水溶液中通入ＣＯ２ 即得棕黑色的沉
淀Ｂ和紫红色溶液Ｃ。Ｂ与浓 ＨＣｌ溶液共热时放出黄绿色气体Ｄ，所得溶液
与溶液Ｃ混合，即得沉淀Ｂ。将气体Ｄ通入 Ａ的溶液，可得Ｃ。试判断 Ａ、
Ｂ、Ｃ、Ｄ各是何物。写出有关反应方程式。

１３１２　铁制容器能否用于装储浓硫酸、浓硝酸或稀盐酸、稀硫酸？为
什么？

１３１３　解释下列现象：
（１）新沉淀的 Ｍｎ（ＯＨ）２ 是白色的，但在空气中慢慢变黑；
（２）制备Ｆｅ（ＯＨ）２ 时，如果试剂不除去氧，则得到的产物不是白色的。
１３１４　现有Ａｌ３＋、Ｃｒ３＋和Ｆｅ３＋的混合液，试用化学方法分离。
１３１５　用盐酸处理Ｆｅ（ＯＨ）３、Ｃｏ（ＯＨ）３ 和 Ｎｉ（ＯＨ）３ 时各发生什么反
应？为什么？

１３１６　写出下列变化的各步反应式：
向含有Ｆｅ２＋的溶液中加入ＮａＯＨ溶液后，生成白绿色沉淀，渐渐变为棕
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色。过滤后，用 ＨＣｌ溶解棕色沉淀，溶液呈黄色。加入几滴ＫＳＣＮ溶液，立
即变红色。通入ＳＯ２ 后，红色消失。滴加ＫＭｎＯ４ 溶液，紫色褪去。最后加
入黄血盐溶液，生成蓝色沉淀。
１３１７　Ｃｏ（ＮＨ３）３＋６ 和Ｃｌ－能共存于同一溶液中，而Ｃｏ３＋和Ｃｌ－不能共
存于同一溶液中。试根据有关数据解释。
１３１８　为什么埋在地下的铁管比地面上的铁管更易生锈？为什么工厂附
近的铁轨比其他地方的容易生锈？

１３１９　化学腐蚀与电化学腐蚀有何不同？



１４　ｄ区元素 （二）
在ｄ区元素 （一）中所介绍的元素，它们次外层的 （ｎ－１）ｄ

轨道都未充满电子。本章介绍处于周期表第１１（ⅠＢ）和１２（ⅡＢ）
族的元素。这两族元素原子的外围电子构型为 （ｎ－１）ｄ１０ｎｓ１～２，
（ｎ－１）ｄ轨道上已充满了电子。第１１（ⅠＢ）族元素包括铜、银、
金，也称为铜族元素。第１２（ⅡＢ）族元素包括锌、镉、汞，也称
为锌族元素。许多教材也把１１（ⅠＢ）族和１２（ⅡＢ）族在周期表中
的位置划为ｄｓ区，故也称它们为ｄｓ区元素。

１４１　铜族和锌族元素通论

１４１１　铜族元素通论
铜族元素的基本性质见表１４１。虽然铜族元素的价电子层结

构为 （ｎ－１）ｄ１０ｎｓ１，最外层只有一个ｓ电子，这与第１（ⅠＡ）族
的碱金属元素最外层只有一个ｓ电子相似。但第１１（ⅠＢ）族元素
与第１（ⅠＡ）族元素在性质上却有很大的差别。其根本原因在于它

表１４１　铜族元素的基本性质

项　　目
元　　素

Ｃｕ Ａｇ Ａｕ
原子序数 ２９ ４７ ７９
电子层结构 ［Ａｒ］３ｄ１０４ｓ１ ［Ｋｒ］４ｄ１０５ｓ１ ［Ｘｅ］５ｄ１０６ｓ１
金属半径／ｐｍ １２８ １４５ １４４
ｒ（Ｍ＋）／ｐｍ ９６ １２６ １３７
ｒ（Ｍ２＋）／ｐｍ ６９ — —
Ｉ１／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ７４５５ ７３１１ ８９０２
Ｉ２／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） １９５８２ ２０７３８ １９７８２
Ｉ３／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ３５５４１ ３３６１１ —
电负性 １９ １９ ２４
氧化态 ＋１，＋２，＋３ ＋１，＋２，＋３ ＋１，＋２，＋３
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们次外层的电子数不同。铜族元素次外层为１８个电子，而碱金属
次外层为８个电子 （锂只有２个电子）。由于１８电子结构对核的屏
蔽效应比８电子结构小得多，故铜族元素原子的有效核电荷较多，
它们最外层的一个ｓ电子受核电荷的吸引要比碱金属的强得多。与
同周期的碱金属元素相比，铜族元素的电离能高得多，原子半径小
得多，密度也大得多。铜族元素的一些基本性质以及与碱金属的差
别主要表现在以下几个方面。

① 铜族金属远不如碱金属活泼。对同族元素而言，铜族元素
自上而下，金属的活泼性减弱，而碱金属恰好与此相反。

② 铜族元素有几种氧化态，而碱金属仅表现为＋１氧化态。
这是因为铜族元素原子的ｎｓ电子与 （ｎ－１）ｄ电子的能量差别不是
太大，（ｎ－１）ｄ电子在一定的条件下可以失去１～２个，故呈现变
价。但碱金属的ｎｓ电子与 （ｎ－１）ｐ电子在能量上差别很大，故只
能有＋１氧化态。

③ 铜族元素所形成的二元化合物，其键型具有相当程度的共
价性，而碱金属的化合物绝大多数是离子型。

④ 铜族元素很易形成配合物，而碱金属则很难形成稳定的配
合物。这是因为铜族元素 （ｎ－１）ｄ、ｎｓ、ｎｐ轨道能量差别不大，
能级较低的空轨道较多，而碱金属则不具备这种成配条件。
１４１２　锌族元素通论
锌族元素的价电子构型为 （ｎ－１）ｄ１０ｎｓ２。与碱土金属一样，

最外层只有两个ｓ电子。但是，同样由于次外层电子数不同的原
因，第１２（ⅡＢ）族与第２（ⅡＡ）族在性质上有很大的差别，表现
在锌族元素的金属半径比相应碱土金属小，金属性比碱土金属弱。
两族元素性质的比较见表１４２。

表１４２　锌族元素与碱土金属元素性质的比较

项　　目 Ｃａ Ｚｎ Ｓｒ Ｃｄ Ｂａ Ｈｇ
金属半径／ｐｍ １９７ １３３ ２１５ １４９ ２１７ １６０
Ｉ１／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ５８９８ ９０６４ ５４９５ ８６７８ ５０２９ １００７２
Ｉ２／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） １１４５５ １７３３３ １０６４２ １６３１６ ９６５３ １８１０
Ｉ３／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ４９１２４ ３８３２６ ４２００ ３６１６８ ３４５３６ ３３００３
电负性 １０ １６ １０ １７ ０９ １９
氧化态 ＋２ 　＋１，＋２ ＋２ 　＋１，＋２ ＋２ 　＋１，＋２
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　　锌族元素的金属性依ＺｎＣｄＨｇ的顺序减弱，与铜族元素递变
的规律一致，而与碱土金属的递变规律相反。
锌族元素的二元化合物与铜族相似，也具有相当程度的共价

性。它们的离子易形成配合物。这些也是与碱土金属的不同之处。
但是第１２（ⅡＢ）族与第２（ⅡＡ）族在性质上的差别，比起第

１１（ⅠＢ）族与第１（ⅠＡ）族之间的差别要小一些。
锌族元素虽然有可变的氧化态，但Ｚｎ、Ｃｄ主要表现为＋２氧

化态，Ｈｇ的常见氧化态是＋１和＋２。
锌族元素单质的熔点、沸点都比相应的铜族金属低，而且导电

性也较铜族金属差。这可能与最外层ｓ电子全充满有关。而且这种
稳定性随着原子序数增加而增强。在汞原子中，这一对ｓ电子最稳
定，所形成的金属键最弱，故汞在室温时仍为液体。
锌族元素比铜族元素活泼，它们的金属活泼顺序为：Ｚｎ＞Ｃｄ＞

Ｈ＞Ｃｕ＞Ｈｇ＞Ａｇ＞Ａｕ。

１４２　铜、银、金

铜、银、金由于化学性质不活泼，在自然界中都有游离的单质
存在。其中铜主要以多种形式的铜矿存在，如辉铜矿 （Ｃｕ２Ｓ）、黄
铜矿 （ＣｕＦｅＳ２）等。过去，我国以云南的东川铜矿最著名。在江
西德兴也发现了特大型的铜矿。
银主要以闪银矿 （Ａｇ２Ｓ）形式存在，硫化银常与方铅矿共生。

我国含银的方铅矿非常丰富。
金主要以单质金形式分布于岩石和砂砾中。我国的黑龙江、山

东和新疆都盛产金。近年又在甘肃发现了大型金矿。
１４２１　单质的性质
铜、银、金依次是赤红色、白色及黄色且带有光泽。铜族单质

的晶体结构和性质见表１４３。
铜族单质具有密度较大、熔、沸点较高及优良的导电、传热性

能等共同特性。它们的延展性好，尤其以金最为突出。１ｇ金能拉
成长达３ｋｍ的金丝，或压成约００００１ｍｍ厚的金箔。铜的导电性
较好，价格也适宜，被广泛用作导电材料。银的导电性和导热性在
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金属中占第一位，但其价格较贵，用途受到限制，主要用来制作器
皿、饰物及货币等。金为贵金属，主要用于电镀和饰物。金还是国
际通用货币。

表１４３　铜族单质的晶体结构和性质

项　　目
单　　质

铜 银 金

晶型 面心立方 面心立方 面心立方

颜色 赤红色 白色光泽 黄色光泽

固体密度（２０℃）／（ｇ·ｃｍ－３） ８９６ １０５ １９３
熔点／℃ １０８３４ ９６１９ １０６４４
沸点／℃ ２５６７ ２２１２ ３０８０
硬度 ３ ２７ ２５
导电性（Ｈｇ＝１） ５６９ ５９０ ３９６
升华焓ΔｓＨ

ｍ／（ｋＪ·ｍｏｌ－１） ３３９７ ２８４５ ３５４
Ｅ（Ｍ＋／Ｍ）／Ｖ ０５２２ ０８０ １６９

铜、银、金之间以及与其他金属都易形成合金。如黄铜 （６０％
Ｃｕ、４０％Ｚｎ）是常用的铜锌合金，具有良好的抗腐蚀性能和机械
加工性能，广泛用作仪器零件。
铜、银、金是人类最早使用的金属。我国是最早使用铜器的国

家之一，并且是青铜 （ＣｕＳｎＺｎ）、黄铜及白铜 （ＣｕＮｉＺｎ）等合
金的首创者。此外，据记载，我国远在商代已掌握了黄金的淘洗加
工技术，春秋战国时期已有金饰工艺品，汉代开始有镀金法。
金属铜在干燥空气中是稳定的，但在含有ＣＯ２ 的潮湿空气中，

表面会逐渐生成绿色的铜锈 （碱式碳酸铜）：
２Ｃｕ＋Ｏ２＋Ｈ２Ｏ＋ＣＯ ２ Ｃｕ２（ＯＨ）２ＣＯ３

在空气中将铜加热，能生成黑色的ＣｕＯ。
铜不与稀盐酸或稀硫酸反应，但能溶于硝酸和浓硫酸：

Ｃｕ＋４ＨＮＯ３（浓 ） Ｃｕ（ＮＯ３）２＋２ＮＯ２↑＋２Ｈ２Ｏ
３Ｃｕ＋８ＨＮＯ３（稀 ） ３Ｃｕ（ＮＯ３）２＋２ＮＯ↑＋４Ｈ２Ｏ

Ｃｕ＋２Ｈ２ＳＯ（浓）
△
ＣｕＳＯ４＋ＳＯ２↑＋２Ｈ２Ｏ

铜还能溶于浓的氰化钠溶液，并放出氢气：
２Ｃｕ＋８ＣＮ－＋２Ｈ２ Ｏ ２［Ｃｕ（ＣＮ）４］３－＋２ＯＨ－＋Ｈ２↑

说明 ［Ｃｕ（ＣＮ）４］３－配离子非常稳定。
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常温下，银在空气中是很稳定的，即使加热也不与空气中的氧
反应。银和硫有较强的亲和作用，当与含 Ｈ２Ｓ的空气接触时，表
面生成黑色的Ａｇ２Ｓ：

２Ａｇ＋Ｈ２Ｓ＋１２Ｏ ２ Ａｇ２Ｓ＋Ｈ２Ｏ

银与铜相似，能溶于硝酸或热的浓硫酸中。银还能溶于含有空
气的氰化钠溶液中：

４Ａｇ＋８ＣＮ－＋２Ｈ２Ｏ＋Ｏ ２ ４［Ａｇ（ＣＮ）２］－＋４ＯＨ－

金在空气中极为稳定。它不溶于盐酸、硫酸或硝酸，但易溶于
王水：

Ａｕ＋４ＨＣｌ＋ＨＮＯ ３ ＨＡｕＣｌ４＋ＮＯ↑＋２Ｈ２Ｏ
金溶于含有空气的氰化钠溶液：

４Ａｕ＋８ＮａＣＮ＋２Ｈ２Ｏ＋Ｏ ２ ４Ｎａ［Ａｕ（ＣＮ）２］＋４ＮａＯＨ
这是氰化法提取金的化学原理。
在氧化剂 （如Ｆｅ３＋）存在下，金能溶于酸性硫脲溶液：

Ａｕ＋Ｆｅ３＋＋２ＳＣ（ＮＨ２）２ Ａｕ［ＳＣ（ＮＨ２）２］＋２ ＋Ｆｅ２＋

这是硫脲法提取金的化学原理。由于硫脲无毒，且溶解金、银的速
率比氰化物快，硫脲法提金的方法已引起人们的重视。
铜、银、金在强碱中均很稳定。

１４２２　铜的主要化合物
铜有＋１、＋２、＋３ （如 ＫＣｕＯ２）氧化态的化合物。其中＋３

氧化态的铜化合物不稳定，故不常见，这里不予讨论。
铜在酸性溶液中的电势图为：

Ｃｕ２ ＋ ０１７ Ｃｕ ＋ ０５２


Ｃｕ


０３４５

由电势图可知，Ｅ（Ｃｕ＋／Ｃｕ）＞Ｅ（Ｃｕ２＋／Ｃｕ＋），故在酸性溶液
中，Ｃｕ＋是不稳定的，容易发生歧化反应。

２Ｃｕ 幑幐＋ Ｃｕ２＋＋Ｃｕ　Ｋ＝
［Ｃｕ２＋］
［Ｃｕ＋］２≈１０

６ （２９８Ｋ）

该反应的平衡常数很大，故可溶性Ｃｕ＋的化合物溶于水即歧化为
Ｃｕ２＋和Ｃｕ。根据平衡移动原理，只有当形成难溶的Ｃｕ＋化合物或
稳定的Ｃｕ＋配合物时，Ｃｕ＋才能稳定。例如，在ＣｕＳＯ４溶液中加
入ＫＩ，由于生成难溶的碘化亚铜，使 Ｃｕ（Ⅰ）稳定，反应得以



１４　ｄ区元素 （二） ３１３　　

进行：
２Ｃｕ２＋＋４Ｉ － ２ＣｕＩ↓＋Ｉ２

在过量Ｃｌ－存在下，可得到稳定的Ｃｕ（Ⅰ）配合物：
Ｃｕ＋ＣｕＣｌ２ ＋２ＨＣｌ ２Ｈ［ＣｕＣｌ２］

由此可知，Ｃｕ（Ⅰ）与Ｃｕ（Ⅱ）的化合物在一定条件下可以相互
转化。

１４２２１　铜的氧化物和氢氧化物
铜的氧化物有ＣｕＯ和Ｃｕ２Ｏ，铜的氢氧化物有Ｃｕ（ＯＨ）２ 和

ＣｕＯＨ。
加热分解硝酸铜或碳酸铜可得黑色的ＣｕＯ。ＣｕＯ不溶于水，

但可溶于酸。加强碱于可溶性铜盐溶液中，可得到淡蓝色的

Ｃｕ（ＯＨ）２沉淀。Ｃｕ（ＯＨ）２对热不稳定，微热即分解为黑色ＣｕＯ：

Ｃｕ（ＯＨ）２
△
ＣｕＯ＋Ｈ２Ｏ

氢氧化铜微显两性，但以碱性为主，故易溶于酸也能溶于浓的
强碱：

Ｃｕ（ＯＨ）２ ＋２ＮａＯＨ Ｎａ２ＣｕＯ２＋２Ｈ２Ｏ

或 Ｃｕ（ＯＨ）２ ＋２ＮａＯＨ Ｎａ２［Ｃｕ（ＯＨ）４］

Ｃｕ（ＯＨ）２ 能溶于氨水，生成深蓝色的四氨合铜 （Ⅱ）配离子
［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋：

Ｃｕ（ＯＨ）２＋４ＮＨ ３ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋＋２ＯＨ－

铜氨溶液是很好的纤维素溶剂，工业上用于生产人造丝。

Ｃｕ２Ｏ在自然界中以赤铜矿形式存在。在ＣｕＳＯ４溶液中加入过
量的ＮａＯＨ和还原剂 （如葡萄糖、羟胺等），适当加热后可析出红
色的Ｃｕ２Ｏ沉淀：

２Ｃｕ（ＯＨ）２－４ ＋ＣＨ２ＯＨ（ＣＨＯＨ）４ＣＨＯ
△

Ｃｕ２Ｏ↓＋４ＯＨ－＋ＣＨ２ＯＨ（ＣＨＯＨ）４ＣＯＯＨ＋２Ｈ２Ｏ

分析化学上利用该反应测定醛，医学上利用该反应来检查尿糖。

Ｃｕ２Ｏ溶于稀硫酸，立即发生歧化反应：
Ｃｕ２Ｏ＋Ｈ２ＳＯ ４ ＣｕＳＯ４＋Ｃｕ↓＋Ｈ２Ｏ

ＣｕＯＨ极不稳定，很容易脱水生成Ｃｕ２Ｏ。由于Ｃｕ２Ｏ具有鲜艳的
红色，在玻璃和搪瓷工业中被用作红色颜料。
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１４２２２　氯化铜
卤化铜除碘化铜 （Ⅱ）不存在外，其他的卤化铜均可由碳酸铜

与氢卤酸反应制得。当Ｃｕ２＋与Ｉ－作用时，Ｉ－能将Ｃｕ２＋还原为
Ｃｕ＋，得到的是难溶的ＣｕＩ。
卤化铜中以氯化铜最为常见。无水ＣｕＣｌ２呈棕黄色。Ｘ射线研

究证明，它是共价化合物，具有链状的分子结构：

Ｃｕ

Ｃｌ

Ｃｌ

Ｃｕ

Ｃｌ

Ｃｌ

Ｃｕ

Ｃｌ

Ｃｌ

……

ＣｕＣｌ２不但易溶于水，还易溶于乙醇和丙酮等有机溶剂。ＣｕＣｌ２ 在
水溶液中的颜色随浓度不同而发生变化。在很浓的溶液中，ＣｕＣｌ２
可形成黄色的ＣｕＣｌ２－４ ：

Ｃｕ２＋＋４Ｃｌ 幑幐－ ＣｕＣｌ２－４
当溶液较稀时，Ｃｕ２＋可与水分子形成蓝色的Ｃｕ（Ｈ２Ｏ）２＋６ ：

Ｃｕ２＋＋６Ｈ２ 幑幐Ｏ ［Ｃｕ（Ｈ２Ｏ）６］２＋

当ＣｕＣｌ２－４ 与 ［Ｃｕ（Ｈ２Ｏ）６］２＋并存时，溶液呈黄绿色或绿色。从溶
液中结晶出来的氯化铜含有两个结晶水，ＣｕＣｌ２·２Ｈ２Ｏ为绿色结
晶，在潮湿的空气中易潮解，在干燥的空气中易风化。
在热盐酸溶液中，用铜粉还原ＣｕＣｌ２ 可制得难溶于水的氯化

亚铜ＣｕＣｌ：
Ｃｕ２＋＋２Ｃｌ－ ＋Ｃｕ ２ＣｕＣｌ↓

这是一个反歧化反应，显然是由于生成了难溶的ＣｕＣｌ，使反应得
以进行。
由于ＣｕＣｌ能够形成可溶性的 ［ＣｕＣｌ２］－和 ［ＣｕＣｌ３］２－等配离

子，故可溶于盐酸或ＫＣｌ溶液中。
氯化亚铜是亚铜盐中最重要的化合物，用作有机合成的催化剂

和还原剂，石油工业的脱硫剂和脱色剂等。氯化亚铜的盐酸溶液能
够吸收ＣＯ而形成氯化碳酰铜 （Ⅰ）Ｃｕ（ＣＯ）Ｃｌ·Ｈ２Ｏ，分析化学
上利用该性质测定混合气体中的ＣＯ含量。
１４２２３　硫酸铜

ＣｕＳＯ４·５Ｈ２Ｏ俗 称 胆 矾， 为 蓝 色 结 晶， 其 结 构 式 为
［Ｃｕ（Ｈ２Ｏ）４］ＳＯ４·Ｈ２Ｏ。将胆矾加热，随着温度升高逐步脱水，
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最后变为白色粉末状的无水硫酸铜。无水硫酸铜极易吸水，吸水后
又变为蓝色的水合物。故无水硫酸铜可用来检验有机溶剂中的微量
水分，也可用作干燥剂。
硫酸铜是制备其他含铜化合物的重要原料，工业上用于镀铜和

制备蓝色颜料 （如铜酞菁）等。硫酸铜与石灰乳混合得到波尔多
液。波尔多液在农业上，尤其在果园中是最常用的杀虫剂。
１４２２４　铜的配合物

Ｃｕ２＋是较好的配合物形成体，能与许多配体如 ＯＨ－、Ｃｌ－、
Ｆ－、ＳＣＮ－、Ｈ２Ｏ、ＮＨ３等，以及一些有机配体形成配合物。由
于Ｃｕ＋只带有一个正电荷，因此Ｃｕ＋的配位能力不如Ｃｕ２＋。但也
能与一些配体如Ｃｌ－、ＣＮ－及ＮＨ３等形成低配位数的配合物。
当向ＣｕＳＯ４溶液中加入少量氨水时，得到的不是氢氧化铜，

而是浅蓝色的碱式硫酸铜沉淀。继续加入氨水，碱式硫酸铜溶解，
得到深蓝色的四氨合铜配离子，反应为：

２ＣｕＳＯ４＋２ＮＨ３·Ｈ２ Ｏ （ＮＨ４）２ＳＯ４＋Ｃｕ２（ＯＨ）２ＳＯ４↓
Ｃｕ２（ＯＨ）２ＳＯ４＋８ＮＨ ３ ［Ｃｕ（ＮＨ３）４］ＳＯ４＋［Ｃｕ（ＮＨ３）４］（ＯＨ）２

溶液中Ｃｕ２＋含量越低，溶液的颜色就越浅。据此，分析化学上用
来作比色分析以测定铜的含量。
在热的Ｃｕ２＋溶液中加入ＣＮ－，得到白色的ＣｕＣＮ沉淀，而不

是Ｃｕ（ＣＮ）２沉淀：
２Ｃｕ２＋＋４ＣＮ － ２ＣｕＣＮ↓＋（ＣＮ）２↑

继续加入过量的ＣＮ－，ＣｕＣＮ溶解形成无色的 ［Ｃｕ（ＣＮ）３］２－或
［Ｃｕ（ＣＮ）４］３－：

ＣｕＣＮ＋２ＣＮ － ［Ｃｕ（ＣＮ）３］２－

在电镀工业中，铜 （Ⅰ）氰配离子溶液用作镀铜的电镀液。由
于氰化物有剧毒，目前国内外无氰电镀工艺发展迅速，如以焦磷酸
铜配离子 ［Ｃｕ（Ｐ２Ｏ７）２］６－作电镀液来取代氰化法镀铜。
１４２３　银的主要化合物
银以氧化态为＋１的化合物最为常见。除ＡｇＮＯ３、ＡｇＦ、ＡｇＣｌＯ４

易溶，Ａｇ２ＳＯ４微溶外，其他银盐大多难溶于水。这是银盐的一个
重要特点。
１４２３１　氧化银
在可溶性银盐溶液中加入强碱，可得到暗褐色的Ａｇ２Ｏ沉淀：
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２Ａｇ＋２ＯＨ － Ａｇ２Ｏ↓＋Ｈ２Ｏ

该反应可以认为先生成ＡｇＯＨ，常温下立即脱水生成Ａｇ２Ｏ。

Ａｇ２Ｏ受热不稳定，加热至３００℃即完全分解为Ａｇ和Ｏ２。
Ａｇ２Ｏ可溶于硝酸，也可溶于氰化钠或氨水溶液中：

Ａｇ２Ｏ＋４ＣＮ－＋Ｈ２ Ｏ ２［Ａｇ（ＣＮ）２］－＋２ＯＨ－

Ａｇ２Ｏ＋４ＮＨ３＋Ｈ２ Ｏ ２［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋＋２ＯＨ－

Ａｇ２Ｏ的氨水溶液在放置过程中，可能会生成一种爆炸性很强的物
质 （可能是Ａｇ３Ｎ或Ａｇ２ＮＨ），因此，该溶液不宜久置。若要破坏
银氨配离子，可以加入 ＨＣｌ。
１４２３２　硝酸银
硝酸银是最重要的可溶性银盐。将银溶解于硝酸，然后蒸发结

晶，便得到白色或无色的结晶硝酸银：
３Ａｇ＋４ＨＮＯ ３ ３ＡｇＮＯ３＋ＮＯ↑＋２Ｈ２Ｏ

固体ＡｇＮＯ３受热易分解：

２ＡｇＮＯ３
△
２Ａｇ＋２ＮＯ２↑＋Ｏ２↑

如有微量的有机物存在或日光直接照射即逐渐分解，故ＡｇＮＯ３应
保存在棕色玻璃瓶中。
硝酸银遇到蛋白质即生成黑色的蛋白银，因此它对有机组织有

破坏作用，使用时不要接触皮肤。１０％ ＡｇＮＯ３ 溶液在医疗上用作
消毒剂和腐蚀剂。大量的ＡｇＮＯ３用于制造照相底片上的卤化银。

１４２３３　卤化银
ＡｇＣｌ、ＡｇＢｒ及ＡｇＩ可由相应的卤化物与硝酸银溶液作用而得

到。它们都难溶于水，溶解度依Ｃｌ、Ｂｒ、Ｉ的顺序降低。它们的颜
色也依Ｃｌ、Ｂｒ、Ｉ的顺序加深。ＡｇＦ为无色，易溶于水。ＡｇＣｌ为
白色，ＡｇＢｒ为淡黄色，而ＡｇＩ为黄色。
卤化银见光易分解：

２ＡｇＸ
光
２Ａｇ＋Ｘ２

基于卤化银的感光性，将其用于照相行业。照相底片和印相纸上有
一薄层散布有细小溴化银的明胶。摄影时，强弱不同的光线照射到
底片上时，便引起底片上ＡｇＢｒ不同程度的分解：

ＡｇＢｒ
光
Ａｇ＋Ｂｒ
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分解产物溴与明胶结合，银成为极细小的银晶核析出。底片上感光
越强的部分，ＡｇＢｒ分解越多，颜色也越黑。然后将底片经显影剂
（如对苯二酚、米吐尔等）显影和定影剂 （硫代硫酸钠）定影，上
面的影像就被固定下来。这时影像与实物的明暗度是相反的。为了
得到与实物一致的像，须将底片放在印相纸上，再感光一次。然后
经同样的显影和定影处理，即得到与实物一致的相片。
１４２３４　银的配合物

Ａｇ＋有空的５ｓ５ｐ轨道，容易形成配合物是它的一个重要特征。
Ａｇ＋通常以ｓｐ杂化轨道与配体形成配位数为２的配离子。常见的
银配离子及相应的不稳定常数如下。

ＡｇＣｌ－２ 　Ｋ
不稳＝１７６×１０－５；Ａｇ（ＮＨ３）＋２ 　Ｋ

不稳＝９１×１０－８

Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）３－２ 　Ｋ
不稳＝３５×１０－１１；Ａｇ（ＣＮ）－２ 　Ｋ

不稳＝７９×１０－２２

通常，我们都知道ＡｇＣｌ难溶于水，但在浓盐酸或氯离子浓度
很高的溶液中，会因形成ＡｇＣｌ－２ 配离子而显著地溶解。根据一些
难溶银盐溶解度的不同和配离子稳定性的差异，沉淀的溶解和生成
以及配离子的形成和解离，可以在一定条件下相互转化。

① ＡｇＣｌ可溶于氨水，形成Ａｇ（ＮＨ３）＋２ 配离子：
ＡｇＣｌ（ｓ）＋２ＮＨ３（ａｑ幑幐） Ａｇ（ＮＨ３）＋２ （ａｑ）＋Ｃｌ－（ａｑ）

Ｋ＝
［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］［Ｃｌ－］

［ＮＨ３］２
＝

Ｋ
ｓｐ（ＡｇＣｌ）

Ｋ
不稳［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］

＝１８×１０
－１０

９１×１０－８ ＝２０×１０
－３

② 在 ［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋溶液中加入Ｂｒ－，则因 ＡｇＢｒ沉淀的生
成而使 ［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋解离：

［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋＋Ｂｒ 幑幐－ ＡｇＢｒ↓＋２ＮＨ３

Ｋ＝
［ＮＨ３］２

［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］［Ｂｒ－］
＝
Ｋ
不稳［［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋］
Ｋ
ｓｐ（ＡｇＢｒ）

Ｋ＝９１×１０
－８

７７×１０－１３＝１２×１０
５

③ ＡｇＢｒ可溶于含有Ｓ２Ｏ２－３ 的溶液中，形成 ［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－

配离子：
ＡｇＢｒ（ｓ）＋２Ｓ２Ｏ２－３ （ａｑ幑幐） ［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－（ａｑ）＋Ｂｒ－（ａｑ）

Ｋ＝
［［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－］［Ｂｒ－］

［Ｓ２Ｏ２－３ ］２
＝

Ｋ
ｓｐ（ＡｇＢｒ）

Ｋ
不稳［［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－］
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Ｋ＝７７×１０
－１３

３５×１０－１１＝２２×１０
－２

④ 在 ［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－溶液中加入Ｉ－，则因 ＡｇＩ沉淀的生成
而使 ［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－解离：

［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－＋Ｉ 幑幐－ ＡｇＩ↓＋２Ｓ２Ｏ２－３

Ｋ＝
［Ｓ２Ｏ２－３ ］２

［［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－］［Ｉ－］
＝
Ｋ
不稳［［Ａｇ（Ｓ２Ｏ３）２］３－］

Ｋ
ｓｐ（ＡｇＩ）

Ｋ＝３５×１０
－１１

１５×１０－１６＝２３×１０
５

⑤ ＡｇＩ可溶于含有ＣＮ－的溶液中，形成 ［Ａｇ（ＣＮ）２］－配离子：
ＡｇＩ（ｓ）＋２ＣＮ 幑幐－ ［Ａｇ（ＣＮ）２］－＋Ｉ－

Ｋ＝
［［Ａｇ（ＣＮ）２］－］［Ｉ－］

［ＣＮ－］２ ＝
Ｋ
ｓｐ（ＡｇＩ）

Ｋ
不稳［［Ａｇ（ＣＮ）２］－］

Ｋ＝１５６×１０
－１６

７９×１０－２２ ＝１９×１０
５

⑥ 在 ［Ａｇ（ＣＮ）２］－溶液中加入Ｓ２－，则因生成 Ａｇ２Ｓ沉淀而
使Ａｇ（ＣＮ）－２ 解离：

２［Ａｇ（ＣＮ）２］－＋Ｓ 幑幐２－ Ａｇ２Ｓ↓＋４ＣＮ－

Ｋ＝
［ＣＮ－］４

［［Ａｇ（ＣＮ）２］－］２［Ｓ２－］
＝
Ｋ２
不稳［［Ａｇ（ＣＮ）２］－］
Ｋ
ｓｐ（Ａｇ２Ｓ）

Ｋ＝
（７９×１０－２２）２
１６×１０－４９ ＝３９×１０６

从以上各步转化反应的平衡常数Ｋ的大小，可知各步转化反应
的完全程度。利用上述各步反应，可将Ｃｌ－、Ｂｒ－、Ｉ－等离子分离。
银配离子在实际生产、生活中有较广泛的应用，例如用于电

镀、照相、制镜等方面。制造热水瓶时，瓶胆上镀银就是利用银氨
配离子与甲醛或葡萄糖的反应：

２Ａｇ（ＮＨ３）＋２ ＋ＲＣＨＯ＋２ＯＨ － ２Ａｇ＋ＲＣＯＯＮＨ４＋３ＮＨ３＋Ｈ２Ｏ

该反应称为银镜反应。

１４３　锌、镉、汞

１４３１　单质的性质
锌族元素在自然界中多以硫化物形式存在。锌和汞的主要矿石
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是闪锌矿ＺｎＳ、菱锌矿ＺｎＣＯ３ 和辰砂 （又名朱砂）ＨｇＳ。锌矿常
与铅、银、镉等共存，成为多金属矿。大部分镉是在炼锌时以副产
品形式得到的。我国铅锌矿蕴藏量极为丰富，湖南省的水口山和桃
林是著名的铅锌矿产地。锌族单质的性质见表１４４。

表１４４　锌族单质的性质

性　　质
元　　素

Ｚｎ Ｃｄ Ｈｇ
密度／（ｇ·ｃｍ－３） ７１３３ ８６４２ １３５４５
熔点／℃ ４１９５８ ３２０９ －３８８７
沸点／℃ ９０７ ７６５ ３５６５８
Ｅ（Ｍ２＋／Ｍ）／Ｖ －０７６２ －０４０２ ＋０８５４
Ｅ（Ｍ２＋２ ／Ｍ）／Ｖ ＋０７８９

锌族元素是位于过渡系的最后一族元素。它们在物理性质上的
一个特点，是其单质的熔点、沸点都比同一过渡系其他金属单质
低。其中金属汞是熔点最低的金属，常温下为液体。
锌和镉的金属活泼性相近，而汞与它们差别较大。在干燥的空

气中，锌、镉、汞单质都较稳定。受热时，锌和镉燃烧生成氧化
物，汞则氧化得很慢。由它们的电极电势可知，锌和镉都能溶于盐
酸和稀硫酸中，汞则完全不溶解，而只能溶于硝酸或热的浓硫酸：

３Ｈｇ＋８ＨＮＯ ３ ３Ｈｇ（ＮＯ３）２＋２ＮＯ↑＋４Ｈ２Ｏ

Ｈｇ＋２Ｈ２ＳＯ４（浓）
△
ＨｇＳＯ４＋ＳＯ２↑＋２Ｈ２Ｏ

过量的汞与冷的稀硝酸反应，得到硝酸亚汞：
６Ｈｇ＋８ＨＮＯ ３ ３Ｈｇ２（ＮＯ３）２＋２ＮＯ↑＋４Ｈ２Ｏ

锌与含有ＣＯ２的潮湿空气接触时，表面会生成一层碱式碳酸
锌薄膜，它能阻止锌进一步被氧化：

４Ｚｎ＋２Ｏ２＋３Ｈ２Ｏ＋ＣＯ ２ ＺｎＣＯ３·３Ｚｎ（ＯＨ）２
由于锌具有这种性质，而且锌又比铁活泼，故常把锌镀在铁片上，
构成镀锌铁 （俗称白铁皮），以防止铁片生锈。当镀锌铁的锌层被
破坏而使铁皮裸露时，在裸露的地方则会形成原电池。由于锌比铁
活泼，锌是原电池的负极，铁是正极，所以锌被腐蚀，而铁仍得到
保护。
锌与铍、铝相似，为两性金属，能溶于强碱中：



３２０　　 无机化学

Ｚｎ＋２ＮａＯＨ Ｎａ２ＺｎＯ２＋Ｈ２↑
由于Ｚｎ２＋能与ＮＨ３ 形成较稳定的配合物，故金属锌还能溶于氨
水，而铝则不能。

Ｚｎ＋２Ｈ２Ｏ＋４ＮＨ ３ ［Ｚｎ（ＮＨ３）４］（ＯＨ）２＋Ｈ２↑
汞为银白色的液态金属，具有流动性，故有 “水银”之称。汞

受热时均匀地膨胀且不湿润玻璃，可用于制造温度计。汞的密度很
大，蒸气压又低，可用于制造压力计。汞具有挥发性，室内空气中
即使含有微量的汞蒸气，也对人体有害。如果不小心撒落汞，必须
尽可能地将汞收集起来。凡有可能遗留汞的地方，要覆盖上硫磺
粉，以使 Ｈｇ变为极难溶的 ＨｇＳ。
汞能溶解许多金属，如 Ｋ、Ｎａ、Ａｇ、Ａｕ、Ｚｎ、Ｃｄ、Ｓｎ、Ｐｂ

等，形成汞齐。汞齐是汞的合金，因组成不同而呈液态或固态。汞
齐在化工和冶金中有着重要的用途。钠汞齐与水反应，缓慢地释放
出氢气，在有机合成中常用作还原剂。铊汞齐 （含８５％的Ｔｌ）在
－６０℃才凝固，可制作低温温度计。混汞法提金，就是利用汞与金
矿中的金形成汞齐，而与金矿中的其他杂质成分分离。
１４３２　锌的主要化合物
锌在化合物中的氧化态常为＋２。Ｚｎ２＋无色。锌的卤化物 （除

氟化物外）、硝酸盐、硫酸盐及乙酸盐均易溶于水。氧化锌、氢氧
化锌、硫化锌及碳酸锌等难溶于水。
１４３２１　氧化锌和氢氧化锌
纯度高的氧化锌为白色粉末，可作为白色颜料，称为锌白。氧

化锌不仅可溶于酸，还可溶于强碱，形成各种锌盐或锌酸盐。氧化
锌无毒，有适度的收敛作用和微弱的防腐性，在医疗上用它来治疗
溃烂的表皮和各种皮肤病。
在锌盐溶液中加入适量的强碱，可析出氢氧化锌沉淀。氢氧化

锌为两性，溶于酸成锌盐，溶于碱则成锌酸盐：
Ｚｎ（ＯＨ）２ ＋２ＮａＯＨ Ｎａ２ＺｎＯ２＋２Ｈ２Ｏ

氢氧化锌可溶于氨水：
Ｚｎ（ＯＨ）２＋４ＮＨ ３ ［Ｚｎ（ＮＨ３）４］２＋＋２ＯＨ－

由于氢氧化铝不溶于氨水，故可利用氨水来分离溶液中的Ａｌ３＋和Ｚｎ２＋。
氢氧化锌加热至１２５℃时，即脱水生成ＺｎＯ：
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Ｚｎ（ＯＨ）２
△
ＺｎＯ＋Ｈ２Ｏ

１４３２２　硫化锌
在锌盐溶液中加入 （ＮＨ４）２Ｓ，则析出白色的ＺｎＳ沉淀。ＺｎＳ

能溶于０１ｍｏｌ·Ｌ－１的盐酸，故在锌盐的酸性溶液中通入 Ｈ２Ｓ得
不到ＺｎＳ沉淀，只有在碱性条件下通入 Ｈ２Ｓ，才能沉淀出ＺｎＳ。
硫化锌中加入微量的Ｃｕ、Ｍｎ或Ａｇ作活化剂，经光照后能发

出不同颜色的荧光。这种材料称为荧光粉，可用于制作荧光屏、夜
光表等。
硫化锌可用作白色颜料，它同硫酸钡共沉淀所形成的混合物

ＺｎＳ·ＢａＳＯ４称为锌钡白 （俗称立德粉），是一种优良的白色颜料，
广泛应用于涂料和油墨中。制造立德粉的反应为：

ＺｎＳＯ４（ａｑ）＋ＢａＳ（ａｑ） ＺｎＳ·ＢａＳＯ４↓

１４３２３　氯化锌
卤化锌中以氯化锌最为重要。从溶液中结晶出来的氯化锌含有

一分子结晶水：ＺｎＣｌ２·Ｈ２Ｏ。水合氯化锌ＺｎＣｌ２·Ｈ２Ｏ加热时不
易脱水，而易水解形成碱式盐：

ＺｎＣｌ２·Ｈ２Ｏ
△
Ｚｎ（ＯＨ）Ｃｌ＋ＨＣｌ

ＺｎＣｌ２在水中的溶解度很大，１０℃时，每１００ｇ水可溶解３３０ｇ
无水盐。其浓溶液有显著的酸性，这是由于生成了 “羟基·二氯合
锌 （Ⅱ）酸”：

ＺｎＣｌ２＋Ｈ２ Ｏ Ｈ［ＺｎＣｌ２（ＯＨ）］

因此，它能溶解金属氧化物，如
ＦｅＯ＋２Ｈ［ＺｎＣｌ２（ＯＨ ）］ Ｆｅ［ＺｎＣｌ２（ＯＨ）］２＋Ｈ２Ｏ

焊接金属时，用ＺｎＣｌ２ （焊药）清除金属表面的氧化物，就是根据
这一性质。
１４３３　汞的主要化合物
汞在化合物中的氧化态有＋１和＋２。所有 Ｈｇ （Ⅰ）化合物无

论固态或溶液都是反磁性的。这是由于汞原子最外层的两个６ｓ电
子很稳定，所以含有一个成单电子的 Ｈｇ＋，它强烈地趋向形成二
聚体，其结构式为＋Ｈｇ∶Ｈｇ＋，简写为Ｈｇ２＋２ 。因此，氯化亚汞的
分子式为 Ｈｇ２Ｃｌ２，而不是 ＨｇＣｌ。汞的＋２氧化态化合物除硫酸盐
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和硝酸盐在固态时是离子型以外，其余大多数化合物如硫化物、卤
化物等，均为共价化合物。
汞的电势图为：

Ｅ／Ｖ　　 Ｈｇ２ ＋ ０９２ Ｈｇ２＋ ２
０７９ Ｈｇ



０


０８５

由电势图可知，左边Ｅ（Ｈｇ２＋／Ｈｇ）＞右边Ｅ（Ｈｇ２＋２ ／Ｈｇ），故在
溶液中，Ｈｇ２＋可氧化 Ｈｇ生成 Ｈｇ２＋２ ：

Ｈｇ２＋＋Ｈ 幑幐ｇ Ｈｇ２＋２ 　Ｋ＝［Ｈｇ２＋２ ］／［Ｈｇ２＋］≈１６０ （２９８Ｋ）

该反应的平衡常数较大，平衡时 Ｈｇ２＋基本上都转变为 Ｈｇ２＋２ 。但
如果 Ｈｇ２＋生成难溶的沉淀或难解离的配合物，就会降低溶液中

Ｈｇ２＋的浓度，上述平衡便向左移动，即此时 Ｈｇ２＋２ 容易发生歧化
反应。如：

Ｈｇ２＋２ ＋２ＯＨ － ＨｇＯ↓＋Ｈｇ↓＋Ｈ２Ｏ

Ｈｇ２＋２ ＋Ｓ ２－ ＨｇＳ↓＋Ｈｇ↓

Ｈｇ２＋２ ＋２ＣＮ － Ｈｇ（ＣＮ）２
　

（弱电解质）
＋Ｈｇ↓

１４３３１　氧化汞
由于 Ｈｇ２＋的极化作用强，变形性大，故汞的氢氧化物极不稳

定。在可溶性汞盐溶液中加碱，得到的是氧化物沉淀而不是氢氧
化物：

Ｈｇ（ＮＯ３）２ ＋２ＮａＯＨ ２ＮａＮＯ３＋Ｈ２Ｏ＋ ＨｇＯ
　

（黄色）
↓

黄色的 ＨｇＯ受热可转变为红色 ＨｇＯ，冷后又复原。由硝酸汞热分
解可得到红色 ＨｇＯ：

２Ｈｇ（ＮＯ３）２
３００～


３３０℃
４ＮＯ２↑＋Ｏ２↑＋２ＨｇＯ

　

（红色）

氧化汞可用作医药制剂、分析试剂及陶瓷颜料等。
１４３３２　氯化汞和氯化亚汞
汞可形成两种氯化物，即氯化汞 （ＨｇＣｌ２）和氯化亚汞 （Ｈｇ２Ｃｌ２）。
氯化汞为共价化合物，熔点低，易升华，故又称为升汞。升汞

有剧毒，口服０２～０４ｇ可致死。汞的有效解毒剂是１，２二巯基丙
醇 （缩写为ＢＡＬ）。它能与 Ｈｇ（Ⅱ）形成稳定的配合物而从人体中
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排除。ＢＡＬ也是镉化合物中毒的有效解毒剂。
ＨｇＣｌ２可溶于水，但解离度很小：

ＨｇＣｌ 幑幐２ ＨｇＣｌ＋＋Ｃｌ－　Ｋ
１＝３２×１０－７

ＨｇＣｌ 幑幐＋ Ｈｇ２＋＋Ｃｌ－ Ｋ
２＝１８×１０－７

ＨｇＣｌ２在水溶液中稍有水解：
ＨｇＣｌ２＋Ｈ２ 幑幐Ｏ Ｈｇ（ＯＨ）Ｃｌ＋ＨＣｌ

ＨｇＣｌ２遇到氨水，即析出白色的氯化氨基汞：
ＨｇＣｌ２＋２ＮＨ ３ Ｈｇ（ＮＨ２）Ｃｌ↓＋ＮＨ４Ｃｌ

在酸性溶液中，ＨｇＣｌ２ 是一种较强的氧化剂，如加入适量的
ＳｎＣｌ２，可将 ＨｇＣｌ２还原为白色的 Ｈｇ２Ｃｌ２：

２ＨｇＣｌ２＋ＳｎＣｌ２ ＋２ＨＣｌ Ｈｇ２Ｃｌ２↓＋Ｈ２ＳｎＣｌ６
加入过量的ＳｎＣｌ２，则析出黑色的金属汞：

Ｈｇ２Ｃｌ２＋ＳｎＣｌ２ ＋２ＨＣｌ ２Ｈｇ↓＋Ｈ２ＳｎＣｌ６
利用上述反应，可以检验 Ｈｇ２＋，也可借此检验Ｓｎ２＋。
氯化亚汞略带甜味，故俗称甘汞，无毒，医药上作轻泻剂，化

学上用作甘汞电极，它是一种不溶于水的白色粉末。
将 Ｈｇ与 ＨｇＣｌ２固体一起研磨，可制得白色的 Ｈｇ２Ｃｌ２：

ＨｇＣｌ２＋Ｈ ｇ Ｈｇ２Ｃｌ２

Ｈｇ２Ｃｌ２在光照下易分解为 Ｈｇ和 ＨｇＣｌ２：

Ｈｇ２Ｃｌ２
光
ＨｇＣｌ２＋Ｈｇ

故应把氯化亚汞贮存在棕色瓶中。
Ｈｇ２Ｃｌ２与氨水反应，即歧化为氯化氨基汞和金属汞：

Ｈｇ２Ｃｌ２＋２ＮＨ ３ Ｈｇ（ＮＨ２）Ｃｌ↓＋Ｈｇ↓＋ＮＨ４Ｃｌ

Ｈｇ（ＮＨ２）Ｃｌ是白色的，由于其中分散有黑色的金属汞而呈灰色。
该反应可用来检验 Ｈｇ２＋２ 。
１４３３３　硝酸汞和硝酸亚汞
硝酸汞 Ｈｇ（ＮＯ３）２和硝酸亚汞 Ｈｇ２（ＮＯ３）２都易溶于水，并水

解成碱式盐：
Ｈｇ（ＮＯ３）２＋Ｈ２ Ｏ Ｈｇ（ＯＨ）ＮＯ３＋ＨＮＯ３
Ｈｇ２（ＮＯ３）２＋Ｈ２ Ｏ Ｈｇ２（ＯＨ）ＮＯ３＋ＨＮＯ３

Ｈｇ（ＮＯ３）２与过量的 ＫＩ反应，首先生成红色的碘化汞沉淀，
然后沉淀溶于过量的ＫＩ中，生成无色的四碘合汞 （Ⅱ）配离子：
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Ｈｇ（ＮＯ３）２ ＋２ＫＩ ＨｇＩ２↓＋２ＫＮＯ３
ＨｇＩ２ ＋２ＫＩ Ｋ２［ＨｇＩ４］

Ｋ２［ＨｇＩ４］和ＫＯＨ的混合溶液，称为奈斯特试剂。当溶液中
有微量的ＮＨ＋４ 存在时，滴入该试剂则立即生成特殊的红棕色碘化
氨基氧汞沉淀：

２Ｋ２［ＨｇＩ４］＋４ＫＯＨ＋ＮＨ４ Ｃｌ ［Ｏ

Ｈｇ

Ｈｇ

ＮＨ２ ］Ｉ↓＋ＫＣｌ＋７ＫＩ＋３Ｈ２Ｏ

该反应常用于检验ＮＨ＋４ 。

１４４　微量元素与人体健康

一个活的机体具有储存和传递信息、繁衍后代、调节和适应、
利用来自环境的物质和能量等功能。现代生物化学和生物无机化学
的研究结果表明，人体的生物功能是许多生物分子之间有组织的化
学反应的表现。自然界巧妙安排的这种反应组合，具有高度选择性
和准确性。物质与能量的合理利用，而且以极高的灵敏度被控制，
从而实现了由低级运动形式到高级运动形式的转化。在实现上述反
应以及反应组合的过程中，金属离子起着至关重要的作用。业已证
明，生物体内发生的化学反应，都是在一定的酶的催化下进行的，
其中金属酶约占１／３，达数百种之多。这些金属酶要靠金属离子来
表现其活性。此外，血液的凝固、肌肉的收缩，都与金属离子有
关。可以这样说，所有的生物功能都直接或间接地依靠金属离子。
没有金属离子，就没有生命。
人体必需的元素，按其含量高低，分为宏量元素和微量元素。

宏量元素有 Ｃ、Ｈ、Ｏ、Ｎ、Ｎａ、Ｋ、Ｃａ、Ｍｇ、Ｓ、Ｐ、Ｃｌ１１种。
其中Ｃ、Ｈ、Ｏ、Ｎ占人体重量的９５％，是构成人体有机物和水的
成分。其余宏量元素约占４％。微量元素有Ｆｅ、Ｃｏ、Ｍｎ、Ｍｏ、
Ｃｒ、Ｖ、Ｓｅ、Ｚｎ、Ｃｕ、Ｎｉ、Ａｓ、Ｆ、Ｉ等。微量元素的总量约占人
体的１％。微量元素大多是金属元素，它们的含量虽然很少，但在
生命过程中起着至关重要的作用。表１４５列出了生命必需元素在
周期表中的分布。
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表１４５　生命必需元素①

Ｈ Ｈｅ

Ｌｉ Ｂｅ 　Ｂ　 Ｃ Ｎ Ｏ 　Ｆ　 Ｎｅ

Ｎａ Ｍｇ Ａｌ 　Ｓｉ　 Ｐ Ｓ Ｃｌ Ａｒ

Ｋ Ｃａ Ｓｃ Ｔｉ 　Ｖ　 Ｃｒ Ｍｎ Ｆｅ Ｃｏ Ｎｉ Ｃｕ Ｚｎ Ｇａ Ｇｅ Ａｓ Ｓｅ Ｂｒ Ｋｒ

Ｒｂ Ｓｒ Ｙ Ｚｒ Ｎｂ Ｍｏ Ｔｃ Ｒｕ Ｒｈ Ｐｄ Ａｇ Ｃｄ Ｉｎ Ｓｎ Ｓｂ Ｔｅ 　Ｉ　 Ｘｅ

Ｃｓ Ｂａ Ｌｕ Ｈｆ Ｔａ Ｗ Ｒｅ Ｏｓ Ｉｒ Ｐｔ Ａｕ Ｈｇ Ｔｌ Ｐｂ Ｂｉ Ｐｏ Ａｔ Ｒｎ

Ｆｒ Ｒａ Ｌｒ

　　① “”宏量元素；“—”微量元素。

近年来，人们越来越重视微量元素与人体健康的关系。这些元
素在人体中的含量会因人因地略有差别，但平均正常值基本上是恒
定的。因为人体内有一套控制系统使其量出为入，缺则取之，多则
排之。但在患病时，控制系统功能降低或变化，某些元素的含量或
分布情况就会出现不同程度的变化。值得指出的是，这种变化可能
是致病的原因，也可能是病理变化的结果。此外，由于地区性差
别，可能引起某些生命元素的缺乏或过剩，这样的情况都会影响人
体健康。所谓地方病就是这样引起的。表１４６列出了一些生命必
需元素与疾病的关系。

表１４６　一些生命必需元素与疾病的关系

必需（有益）元素 元素缺乏引起的疾病 元素过剩引起的疾病

Ｃａ 骨骼畸形、手足抽搐、惊厥 白内障、胆结石、动脉硬化
Ｃｏ 贫血、心血管病 红细胞增多症

Ｃｕ 贫血、冠心病 威尔逊病（动作震颠、精神失常）
Ｃｒ 糖尿病、动脉硬化 肺癌

Ｆｅ 贫血 血色素病、铁质沉着病、肝硬化
Ｌｉ 躁狂症

Ｍｇ 惊厥 麻木

Ｍｎ 骨骼畸形、性腺机能障碍 机能失调、头痛
Ｋ 肌肉松弛、无力 肾上腺皮质机能减退

Ｎａ 肾上腺皮质机能衰退 高血压

Ｚｎ 侏儒症、性腺机能减退 金属烟雾发烧症、致癌作用（动物实验）
Ｆ 骨骼病、龋齿 氟骨病、氟斑牙
Ｉ 甲状腺肿、克汀病 甲状腺肿

Ｓｅ 克山病、大骨节病

由此可知，即便是生命必需元素，也不能过剩，缺乏和过剩都
对人体健康不利。
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习　　　题

１４１　试从原子结构入手，说明铜族元素和碱金属元素在性质上的差异。
１４２　完成下列反应方程式：

（１）Ｃｕ＋Ｈ２ＳＯ４（浓） →
△

（２）Ｃｕ＋ＮａＣＮ＋Ｈ２ →Ｏ
（３）Ｃｕ２Ｏ＋Ｈ２ＳＯ →４
（４）ＣｕＳＯ４ →＋ＮａＩ
（５）Ｃｕ２＋＋ＣＮ－（过量 →）
（６）Ｃｕ２＋＋ＮＨ３（过量 →）
（７）Ａｇ＋＋ＯＨ →－

（８）Ａｇ＋＋ＮＨ３（过量 →）
（９）ＡｇＣｌ＋Ｎａ２Ｓ２Ｏ３（过量 →）
１４３　铁能使Ｃｕ２＋ 还原，而铜能使Ｆｅ３＋ 还原，这两种现象有无矛盾？
试说明理由。
１４４　试解释，ＡｇＩ能溶于 ＮａＣＮ溶液，所得溶液加入 Ｎａ２Ｓ又会生成

Ａｇ２Ｓ沉淀。
１４５　在含有Ｚｎ２＋和Ａｌ３＋的溶液中，分别加入过量的 ＮａＯＨ和过量的
氨水，各有何变化？
１４６　为什么Ｃｕ＋不稳定，易歧化，而 Ｈｇ２＋２ 较稳定？试用电极电势和
化学平衡的观点说明。
１４７　举例说明在什么情况下可使Ｃｕ２＋转化为Ｃｕ＋，Ｈｇ２＋２ 转化为Ｈｇ２＋？

１４８　如何用化学方法区别 Ｈｇ２＋和 Ｈｇ２＋２ 盐？
１４９　将 Ｈ２Ｓ通入 Ｈｇ２（ＮＯ３）２ 溶液中，得到的沉淀是什么化合物？
１４１０　完成下列反应方程式：
（１）Ｚｎ＋ＮａＯＨ（过量 →）
（２）Ｚｎ＋ＮＨ３·Ｈ２Ｏ（过量 →）
（３）Ｈｇ＋ＨＮＯ３（浓 →）

（４）ＨｇＣｌ２＋Ｈｇ →
研磨

（５）Ｈｇ（ＮＯ３）２＋ＫＩ（适量 →）
（６）Ｈｇ２（ＮＯ３）２＋ＫＩ（过量 →）
（７）Ｈｇ２Ｃｌ２＋ＮＨ３·Ｈ２ →Ｏ
１４１１　利用汞盐与Ｓｎ２＋的反应可检验 Ｈｇ２＋或Ｓｎ２＋。写出反应式并说
明反应中出现的现象。
１４１２　利用奈斯特试剂，可检验ＮＨ＋４ 的存在。试写出各步反应式并说
明反应过程中出现的现象。



１５　ｆ区元素
周期表中ｆ区元素出现在ｓ区与ｄ区之间，共有２８种元素。

即镧系元素包括从５７号元素镧到７０号元素镱的１４种元素以及锕
系元素包括从８９号元素锕到１０２号元素锘的１４种元素。由于它们
的价电子填充在外数第三层的ｆ轨道上，电子构型为 （ｎ－２）ｆ０～１４

（ｎ－１）ｄ０～２ｎｓ２，故称为ｆ区元素或内过渡系元素。
第３ （ⅢＢ）族的钪 （Ｓｃ）、钇 （Ｙ）、镥 （Ｌｕ）和镧系共１７种元

素合称为稀土元素。由于钇和镥的原子半径和离子半径与镧系元素
相近，故钇和镥在矿物中与镧系共生。通常，稀土元素以ＲＥ（Ｒａｒｅ
Ｅｅｒｔｈ）表示，而镧系元素则以Ｌｎ表示。

１５１　镧系元素的通性

１５１１　价电子层结构
镧系元素外围电子构型的特点是随着核电荷的增加，电子依次

填充在外数第三层的４ｆ轨道上，次外层和最外层基本保持不变。
镧系和镥元素电子构型和性质见表１５１。

　　从镧开始，增加的电子填充在内层的４ｆ轨道上。当４ｆ轨道填
满以后再填入５ｄ轨道。ｆ层有７个轨道，每个轨道可容纳２个电
子。因此，从镧开始出现１４个元素。由表１５１可知，４ｆ轨道上电
子的填充是依 （ｎ－２）ｆｘｎｓ２ 次序递增的，只是在Ｌａ和Ｇｄ出现洪
德规则的特例。即等价轨道全充满、半充满或全空是比较稳定的状
态。Ｌａ的价电子层结构为４ｆ０５ｄ１６ｓ２ （全空），Ｇｄ为４ｆ７５ｄ１６ｓ２ （半
充满）。至于Ｌｕ为４ｆ１４５ｄ１６ｓ２，则是因为４ｆ轨道已充满，电子填
充在５ｄ轨道上，属ｄ区元素。
在同周期中，随着原子序数的增加，原子半径逐渐缩小，这

是一个普遍的规律。由于镧系元素随原子序数增加时，新增的电
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子填入外数第三层，对外层电子的屏蔽效应更大，因而有效核电
荷增加幅度很小 （与ｐ区、ｄ区元素相比较），它们的半径减小得
极其平缓。例如相邻Ｌｎ３＋平均缩小１５ｐｍ，但是经过１４种镧系
元素后，半径缩小累计则较多 （缩小２０ｐｍ），这种现象称为镧系
收缩。

表１５１　镧系和镥元素电子构型和性质

原子序数 元素 符号 原子价电子构型 金属半径／ｐｍＬｎ３＋半径／ｐｍ 氧 化 态

５７ 镧 Ｌａ ５ｄ１６ｓ２ １８７７ １０６ ＋３

５８ 铈 Ｃｅ ４ｆ１５ｄ１６ｓ２ １８２５ １０３ ＋２，＋３，＋４

５９ 镨 Ｐｒ ４ｆ３６ｓ２ １８２８ １０１ ＋３，＋４

６０ 钕 Ｎｄ ４ｆ４６ｓ２ １８２１ １００ ＋２，＋３，＋４

６１ 钷 Ｐｍ ４ｆ５６ｓ２ １８１０ ９８ ＋３

６２ 钐 Ｓｍ ４ｆ６６ｓ２ １８０２ ９６ ＋２，＋３

６３ 铕 Ｅｕ ４ｆ７６ｓ２ ２０４２ ９５ ＋２，＋３

６４ 钆 Ｇｄ ４ｆ７５ｄ１６ｓ２ １８０２ ９４ ＋３

６５ 铽 Ｔｂ ４ｆ９６ｓ２ １７８２ ９２ ＋３，＋４

６６ 镝 Ｄｙ ４ｆ１０６ｓ２ １７７３ ９１ ＋３，＋４

６７ 钬 Ｈｏ ４ｆ１１６ｓ２ １７６６ ８９ ＋３

６８ 铒 Ｅｒ ４ｆ１２６ｓ２ １７５７ ８８ ＋３

６９ 铥 Ｔｍ ４ｆ１３６ｓ２ １７４６ ８７ ＋２，＋３

７０ 镱 Ｙｂ ４ｆ１４６ｓ２ １９４０ ８６ ＋２，＋３

７１ 镥 Ｌｕ ４ｆ１４５ｄ１６ｓ２ １７３４ ８５ ＋３

镧系收缩是无机化学中的一个重要现象。其结果使得钇的原子
半径和离子半径落在稀土元素中间，造成它与镧系元素性质上的相
似且与之共生。此外，由于镧系收缩，也使得镧系以后的镥
（Ｌｕ）、铪 （Ｈｆ）、钽 （Ｔａ）、钨 （Ｗ）等元素的原子半径和离子半
径相应缩小，分别与第五周期的同族元素钇 （Ｙ）、锆 （Ｚｒ）、
铌 （Ｎｂ）、钼 （Ｍｏ）的半径非常相近，造成 Ｙ与Ｌｕ、Ｚｒ与 Ｈｆ、
Ｎｂ与Ｔａ及 Ｍｏ与 Ｗ 的性质非常相似，常常共生，分离非常
困难。

１５１２　氧化态
镧系元素的特征氧化态为＋３。＋２和＋４氧化态的化合物都不
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太稳定。＋４氧化态的化合物具有相当强的氧化性。如Ｃｅ４＋在酸
性溶液中的标准电极电势为：

Ｃｅ４＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｅ３＋　　　　　　Ｅ
＝１６１Ｖ

相反，＋２氧化态的化合物则具有明显的还原性。

１５１３　离子的颜色
一些镧系元素的三价离子具有不同的颜色，见表１５２。

表１５２　镧系元素三价离子的颜色

离　子 未成对电子数 颜　色 未成对电子数 离　子

Ｌａ３＋ ０（４ｆ０） 无色 ０（４ｆ１４） Ｌｕ３＋

Ｃｅ３＋ １（４ｆ１） 无色 １（４ｆ１３） Ｙｂ３＋

Ｐｒ３＋ ２（４ｆ２） 绿 ２（４ｆ１２） Ｔｍ３＋

Ｎｄ３＋ ３（４ｆ３） 淡紫 ３（４ｆ１１） Ｅｒ３＋

Ｐｍ３＋ ４（４ｆ４） 粉红，黄 ４（４ｆ１０） Ｈｏ３＋

Ｓｍ３＋ ５（４ｆ５） 黄 ５（４ｆ９） Ｄｙ３＋

Ｅｕ３＋ ６（４ｆ６） 无色 ６（４ｆ８） Ｔｂ３＋①

Ｇｄ３＋ ７（４ｆ７） 无色 ７（４ｆ７） Ｇｄ３＋

　　① Ｔｂ为略带淡粉红色。

由表１５２可知，Ｌｎ３＋的颜色变化很有规律性。若以 Ｇｄ３＋为
中心，从Ｌａ３＋到Ｇｄ３＋的颜色变化规律又在从Ｇｄ３＋到 Ｙｂ３＋的过
程中重现。这就是Ｌｎ３＋颜色的周期性变化。
从表１５２中不难看出，具有４ｆｎ 和４ｆ１４－ｎ（ｎ＝１～７）电子构型

的每对Ｌｎ３＋的颜色是相同或相近的。这是由于这两种离子的成单
电子基态相近的缘故。离子的颜色与基态和激发态的能量差有关，
只要能差相同或相近，它们就会呈现出相同或相近的颜色。

１５１４　磁性
除镧外，其他镧系元素都具有顺磁性。实践证明，Ｄｙ、Ｈｏ、

Ｅｒ等元素具有铁磁性，和Ｆｅ、Ｃｏ、Ｎｉ一样，这些金属可作为生产
磁性材料的原料。

１５１５　化学活泼性
镧系元素都是活泼金属，它们的活泼性与镁相似。从整个镧系

来看，其化学活泼性相近，但随原子序数增加而有所减弱。这可从
Ｌｎ３＋／Ｌｎ电对的标准电极电势比较出来 （表１５３）。
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表１５３　稀土元素的电极电势表①

稀土元素 Ｌａ３＋ Ｃｅ３＋ Ｐｒ３＋ Ｎｄ３＋ Ｐｍ３＋ Ｓｍ３＋ Ｅｕ３＋ Ｇｄ３＋ Ｔｂ３＋

Ｅ／Ｖ
Ｌｎ３＋＋３ｅ 幑幐－ Ｌｎ

－２３７－２４８－２４７－２４４－２４２－２４１－２４１－２４０－２３９

稀土元素 Ｄｙ３＋ Ｈｏ３＋ Ｅｒ３＋ Ｔｍ３＋ Ｙｂ３＋ Ｌｕ３＋ Ｙ３＋ Ｓｃ３＋

Ｅ／Ｖ
Ｌｎ３＋＋３ｅ 幑幐－ Ｌｎ

－２３５－２３２－２３０－２２８－２２９－２２５－２３７－２０８

　　① 本表摘自 ＧｕｉｌｉｏＭｉｌａｚｚｏａｎｄＳｅｒｇｉｏＣａｒｏｌｉＴａｂｌｅｓｏｆＳｔａｎｄａｒｄＥｌｅｃｔｒｏｄｅＰｏｔｅｎｔｉａｌｓ
（１９７８）。

１５１６　镧系元素的相似性
由于镧系元素的离子半径、电荷及电子构型均相近，因此镧系

元素Ｌｎ３＋化合物的性质极为相似，它们在自然界中总是共生在一
起。钇离子 （Ｙ３＋）的半径介于Ｄｙ３＋和 Ｈｏ３＋之间，因此钇元素
也和镧系元素共生。从稀土矿堤取的混合稀土中，分离提纯单一稀
土元素，在化学工艺上是比较困难的。
根据它们相互之间某些性质的不同，稀土元素可分为两组，即

铈组 （轻稀土）和钇组 （重稀土）。铈组元素包括：Ｌａ、Ｃｅ、Ｐｒ、
Ｎｄ、Ｐｍ、Ｓｍ、Ｅｕ；钇组元素包括：Ｇｄ、Ｔｂ、Ｄｙ、Ｙ、Ｈｏ、Ｅｒ、
Ｔｍ、Ｙｂ、Ｌｕ （Ｓｃ）。

１５２　稀土元素的重要化合物

与其他过渡元素一样，稀土元素可以形成多种化合物。以下择
其重要者进行介绍。
１５２１　氧化物和氢氧化物
稀土元素氧化物 ＲＥ２Ｏ３ 的颜色基本上与 ＲＥ３＋的颜色一致。

所有稀土元素氧化物ＲＥ２Ｏ３ 均具有较高的化学稳定性。它们不溶
于水，但能和水反应生成水合氧化物。ＲＥ２Ｏ３ 都具有碱性，易溶
于酸，并能从空气中吸收ＣＯ２ 生成碱式碳酸盐。它们的碱性随原
子序数递增而减弱。同时，碱性越弱，也越难溶于酸。
稀土氧化物通常由焙烧相应的氢氧化物、草酸盐或碳酸盐而得

到。但焙烧铈盐时，生成的不是Ｃｅ２Ｏ３，而是淡黄色的ＣｅＯ２。在
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空气中焙烧镨和铽的盐类时，也生成高氧化物，如Ｐｒ６Ｏ１１（Ｐｒ２Ｏ３·
４ＰｒＯ２）和Ｔｂ４Ｏ７（Ｔｂ２Ｏ３·２ＴｂＯ２）。若与强氧化剂作用，可以得
到ＰｒＯ２和ＴｂＯ２。
稀土元素的氢氧化物除Ｓｃ（ＯＨ）３ 外，都不溶于水。在稀土盐

溶液中加入氨水即可得到稀土氢氧化物沉淀。它们氢氧化物的碱性
由Ｌａ到Ｌｕ逐渐减弱。
１５２２　盐类
稀土元素的盐类多数都含有结晶水，其中碳酸盐、氟化物、草

酸盐等在水中的溶解度很小。硝酸盐和氯化物溶解度很大。硫酸盐
也是可溶性盐。轻稀土元素和重稀土元素的很多盐类在溶解度上存
在较大差别，这正是稀土元素分为铈组和钇组的依据。
１５２２１　碳酸盐
将稀的碱金属碳酸盐或碳酸铵溶液加入到可溶性稀土盐溶液

中，即可沉淀出稀土元素碳酸盐ＲＥ２（ＣＯ３）３·ｎＨ２Ｏ。在过量的碱
金属碳酸盐作用下，即生成可溶性碳酸复盐 Ｍ２ＣＯ３·ＲＥ２（ＣＯ３）３·
１２Ｈ２Ｏ。钇组稀土元素的碳酸复盐比铈组的容易生成，且溶解度
也较大。
１５２２２　草酸盐
稀土元素草酸盐难溶于水和稀的无机酸中。将草酸加入到含有

游离无机酸的稀土元素可溶性盐溶液中时，即沉淀出稀土元素草酸
盐ＲＥ２（Ｃ２Ｏ４）３·ｎＨ２Ｏ。利用这一性质有可能将稀土离子和与其
共存的非稀土金属离子如Ｆｅ３＋分离开来。
稀土草酸盐不溶于过量的草酸中，但草酸铵及草酸钾能把钇组

稀土草酸盐溶解而生成 （ＮＨ４）３［ＲＥ（Ｃ２Ｏ４）３］，而铈组稀土元素
则不生成这种配合物。
工业上生产稀土化合物多是先沉淀成草酸盐，然后灼烧得到氧

化物。
１５２２３　氯化物
稀土元素氯化物可由相应的氧化物与盐酸作用而得到。它们都

易溶于水，是常用的可溶性盐。在水溶液中结晶出水合物，Ｌａ至
Ｎｄ的氯化物常含有七个结晶水，而Ｓｍ至Ｌｕ （包括Ｙ）的氯化物
常含有六个结晶水。无水氯化物不易由加热水合物得到，因加热时
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易水解形成氯氧化物ＲＥＯＣｌ。加热氧化物与ＮＨ４Ｃｌ可制得无水氯
化物：

ＲＥ２Ｏ３＋６ＮＨ４Ｃｌ
约

→
３００℃

２ＲＥＣｌ３＋３Ｈ２Ｏ＋６ＮＨ３

１５２２４　硫酸盐
稀土硫酸盐可由相应的氧化物与硫酸作用而得到。稀土硫酸盐

在水中的溶解度随温度的升高而降低。利用该现象可把稀土元素与
其他金属元素分离。
稀土硫酸盐与碱金属硫酸盐可形成硫酸复盐，其溶解度由镧至

镥依原子序数的增加而增大。因此，稀土工业常根据其硫酸盐在饱
和硫酸钠或硫酸钾溶液中溶解度的差别，又把稀土元素分为轻、
中、重三组：难溶的铈组或轻稀土 （Ｌａ、Ｃｅ、Ｐｒ、Ｎｄ、Ｓｍ）；微
溶的铽组或中稀土 （Ｅｕ、Ｇｄ、Ｔｂ、Ｄｙ）；易溶的钇组或重稀土
（Ｙ、Ｈｏ、Ｅｒ、Ｔｍ、Ｙｂ、Ｌｕ）。
除以上介绍的化合物外，稀土离子还与许多配体尤其是有机螯

合配体形成配合物。稀土配合物的稳定性一般随原子序数增加而增
大。稀土配合物的稳定性差别及变化规律，已广泛应用于溶剂萃取
法和离子交换法分离稀土元素。

１５３　稀土元素的提取和分离

稀土元素在地壳中的含量与常见元素锌、锡、钴的含量相近。
已发现的稀土矿物有２５０种以上。最具有开采价值和最重要的稀土
矿是：氟碳铈镧矿 （Ｃｅ、Ｌａ）ＦＣＯ３，独居石ＣｅＰＯ４·Ｔｈ３（ＰＯ４）４，
磷钇矿ＹＰＯ４。此外，我国还有独特的含有丰富稀土元素的铁矿和
离子吸附型稀土矿。后者的稀土是以离子形式被高岭土等黏土矿物
吸附在表面上。
我国是世界上稀土资源最丰富的国家，储量是国外稀土总储量

的２２倍。
１５３１　稀土元素的提取
根据矿物性质的不同，可采用酸法、碱法、氯化法及电解质溶

液浸取法等，从稀土矿中提取混合稀土化合物。下面简单介绍从离
子吸附型稀土矿中提取混合稀土氧化物的方法。
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从露天开采出来的离子吸附型稀土矿 ［ｗ（ＲＥＯ）＝０１％～
０１５％］，直接放入浸矿池，用 （ＮＨ４）２ＳＯ４ 溶液浸泡，使吸附的
稀土离子ＲＥ３＋被ＮＨ＋４ 交换出来。浸出液加入草酸使ＲＥ３＋沉淀
为草酸盐，然后过滤、洗涤沉淀。最后将沉淀在８５０～９００℃灼烧
成氧化物。这种混合稀土氧化物的质量分数ｗ（ＲＥＯ）? ＞９２％，
可作为稀土分离用原料。其工艺流程如图１５１所示。

原 　 矿

池 　
↓


浸（ＮＨ４）２ＳＯ４→

↓


溶液

浸出液

沉 　
↓


淀草酸
→溶液

过滤、
↓



→

↑


洗涤 废水

　









←






中和除杂

　　

　

→ 废渣

ＮＨ４ＨＣＯ← ３

灼 　
↓


烧

混合稀土氧化物
ｗ（ＲＥＯ）＞

↓


０９２

　
→ 废渣

图１５１　从离子吸附型稀土矿中提取稀土氧化物的工艺流程

１５３２　稀土元素的分离
稀土元素的化学性质极其相似，彼此分离很困难。目前，国内

外均采用溶剂萃取法和离子交换法等近代分离技术对混合稀土进行

分离。下面简单介绍离子交换法。
离子交换法是先通过离子交换，使稀土离子吸附在阳离子交换

树脂上，然后以配位剂依次淋洗出个别稀土离子。
离子交换树脂一般采用磺基苯乙烯阳离子交换树脂。用于淋

洗的配位剂大多采用柠檬酸的铵盐或钠盐、ＥＤＴＡ的铵盐或钠
盐等。
离子交换剂的吸附顺序主要决定于水合稀土离子半径的大小。

? ＲＥＯ代表混合氧化稀土，不代表化学式。ｗ（ＲＥＯ）表示氧化稀土的质量分数。
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离子半径最小的Ｌｕ３＋有最大的水合离子半径，而离子半径最大的
Ｌａ３＋则有最小的水合离子半径。因此，水合的Ｌａ３＋与树脂结合得
较牢，而水合的Ｌｕ３＋与树脂结合得较弱。同时，稀土离子与配位剂
生成的配阴离子的稳定常数一般随原子序数增加而增大。所以，当
用配位剂淋洗时，Ｌｕ３＋首先被淋洗出来 （在适当的ｐＨ范围内），淋
洗的顺序是从Ｌｕ３＋到Ｌａ３＋。
近年来，将萃取分离法中的萃取剂分子接枝 （或吸附）在人工

合成的离子交换树脂上，做成萃淋树脂，以提高分离效率，取得了
可喜的进展。

１５４　稀土元素的应用

稀土在国发经济的各个部门和国防尖端技术中都有着十分广泛

的用途。
１５４１　在冶金工业中的应用
在我国，稀土产品大量用于冶金工业中，约占稀土总消耗量的

６５％。稀土元素是很好的除氧脱硫剂和晶粒细化剂。少量混合稀土
加入到铸铁中，可制得延展性更好的球墨铸铁，实现以铁代钢，节
约钢材。混合稀土加入钢中，可降低钢的脆性。加入到某些合金
中，可增加它们的抗拉强度，改善它们的热加工性能和高温抗氧化
性能。
１５４２　在催化剂方面的应用
稀土氧化物作为催化剂或含有稀土氧化物的催化剂 （其中稀

土氧化物作为助催化剂）已得到广泛应用。石油工业中，稀土 Ｙ
型分子筛催化剂用于催化石油裂化。与原来使用的硅铝催化剂相
比，在相同转化率的条件下，可使装置能力提高１３～１５倍，
或在相同焦炭产率下，可多生产１１５～１２０倍量的汽油。
在合成氨及某些有机物的氧化、还原催化剂中引入少量稀土氧

化物作为助催化剂，大大提高了这些催化剂的催化活性。此外，复
合稀土氧化物用作内燃机尾气净化剂，可使尾气中的有害成分ＣＯ
和碳氢化合物氧化成ＣＯ２ 和水蒸气；将部分氮氧化物分解为氮和
氧，从而达到控制环境污染的目的。
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１５４３　在玻璃、陶瓷工业中的应用
稀土氧化物广泛用作玻璃抛光材料，玻璃的脱色剂、着色剂、

澄清剂，还可用来制造供国防工业使用的耐辐射玻璃和激光玻璃等。
以氧化钇、氧化镝为主，再配以其他氧化物，能制造出性能优良的
耐高温透明陶瓷。这种透明陶瓷可用作自动引头火箭的红外窗、激
光窗和高温炉窗，还可供微波技术、电真空技术、激光技术、红外
光学及陀螺仪使用。
１５４４　在新材料方面的应用
稀土在激光材料方面的应用发展非常迅速，已成为激光材料中

一类很重要的物质。稀土荧光材料已用于彩色电视机。
稀土永磁材料的发展也极为迅速，用钐钴合金或钕铁硼合金

制成的永磁体，是重要的永磁材料。
稀土贮氢材料是２０世纪７０年代新发展的功能材料。已经发

现，１ｋｇ的ＬａＮｉ５合金在常温下可吸收１７２Ｌ氢气，是一种很有前途
的贮氢材料。
稀土高温超导材料，近年来已有突破。
此外，稀土化合物在羊毛染色、皮革生产以及农业微肥方面，

也有重要的应用。

习　　　题

１５１　什么叫作 “镧系收缩”？引起 “镧系收缩”的原因何在？

１５２　镧系元素的稳定氧化态是多少？为什么铈常呈现＋４氧化态，而铕
却能呈现＋２氧化态？

１５３　从Ｌｎ３＋的电子构型、离子电荷及离子半径来说明它们性质上的相
似性。

１５４　稀土草酸盐有什么特性？它在稀土提取及分离过程中有何重要性？



１６　无机化工与环境
１６１　无机化工的门类

无机化工是指生产无机化学产品的工业。它包括无机化肥、
酸、碱、无机盐、无机化学试剂和无机精细化工等。
１６１１　无机化肥工业
氮、磷、钾是植物生长所需的三大营养元素。此外，还有

植物生长所需的中量元素钙、镁、硫和微量元素锌、硼、钼、
铁、铜、锰等。所以化肥品种很多，主要包括以合成氨为基础
的氮肥工业；以磷灰石为原料的磷肥工业；生产氯化钾的钾肥
工业；以及氮、磷、钾二元或三元复合肥料和混配复合肥料
工业。
１６１２　酸碱工业
酸碱工业主要指三酸 （硫酸、盐酸、硝酸）、磷酸、两碱 （烧

碱、纯碱Ｎａ２ＣＯ３）。

１６１３　无机盐工业
无机盐工业不仅包括各种无机盐的生产，而且还包括其他无机

产品 （如无机酸———Ｈ３ＢＯ３、ＨＦ等；无机碱———ＫＯＨ 等；非金
属单质———Ｉ２、Ｂｒ２ 等氧化物和过氧化物———ＴｉＯ２、ＳｉＯ２、ＺｒＯ２、
ＣｕＯ、Ｈ２Ｏ２等）。据１９９０年统计，我国已能生产４００多种无机
盐，其中钡盐 （ＢａＣＯ３、ＢａＣｌ２、ＢａＳＯ４）的出口量居世界第二
位，许多产品如碳酸锶、氯化锌、钨酸、磷酸、硫酸锰、五氧化
二钒等在国际市场上公认为名牌产品。
１６１４　无机化学试剂工业
化学试剂是用来研究物质的组成、性质及变化的比较纯净的药

品，其特点是品种多、纯度高、应用面广、用量小、更新快。对化
学试剂的质量标准，我国定为四个级别，见表１６１。
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表１６１　化学试剂的级别

等　级 化　学　纯 分　析　纯 优　级　纯 高　纯

标记 　Ｃ．Ｐ．
　三级品，蓝色标签

　Ａ．Ｒ．
　二级品，红色标签

　Ｇ．Ｒ．
　一级品，绿色标签

Ｕ．Ｐ．

纯度要求 　杂质含量不影响
一般化学反应

　杂质含量不影响
化学分析

　杂质含量很少，可
用作化学分析、鉴定 ＞９９．９９９％

　　新中国建立以来，由于国民经济和科技教育事业迅速发展，迫
切需要各种化学试剂。目前我国已能生产近七千种化学试剂。

１６１５　无机精细化工
无机精细化工是指生产批量小，具有特定功能、专用性质的无

机产品。主要包括食品添加剂、饲料添加剂、阻燃剂、催化剂、精
密陶瓷、水处理剂等。精细化工是高技术密集产业。一个国家精细
化工的发展水平往往是其发达程度的标志之一。它反映出这个国家
的化工行业的综合水平、科技水平和生产的集约化程度。我国从
２０世纪８０年代开始重视精细化工的生产。在 “八·五”期间，精
细化工率从１９９０年的２５％发展到１９９５年的３２％，发展很快。但
与发达国家的精细化工率通常在６０％以上相比，差距还十分明显。
原化工部 “九·五”规划将精细化工列为重点发展工程之一，２０００
年精细化工率已提高到４５％。

１６２　无机化工 “三废”对环境的污染

就目前科学技术水平而言，化工产品的生产还不能达到无废生
产水平。因此生产过程中必然会排放出许多 “废”物 （废气、废
水、废渣），或多或少造成对环境的污染，威胁着人们的健康，乃
至人类的生存环境。无机化工的主要污染物见表１６２。
应当说明，不是任何废弃物都能引起环境污染。因为，大自然

是一个开放系统，当废弃物进入自然环境后，受到大气或水的稀
释、微生物的作用或氧化还原作用、植物的光合作用，有可能使废
弃物的浓度不断下降，或逐渐转化为无害性物质，逐渐恢复环境原
来的状态，这就是自然界的自净化过程。只有当废弃物的浓度超过
自然界的自净化能力时，才会造成环境污染。一般来说，化工生产
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排出的废物毒性较大。例如，重金属的污染，主要是指汞、镉、
铬、铅、锌、铜、镍等对环境的污染，其中以汞的毒性最大，镉次
之。汞中毒轻者头发脱落，重者造成脑血管损伤、头痛失语、视野
缩小、听觉失灵等。镉进入人体后主要引起动脉硬化、肾萎缩、骨
骼疏松，还能致癌。铬、镍等也是致癌物质。

表１６２　无机化工的主要污染物

废　　气 废　　水 废　渣

污染物 主要来源 污染物 主要来源 污染物 主要来源

ＳＯ２ 　硫酸厂、锅炉

ＮＯｘ 　硝酸厂、锅炉

Ｃｌ２、ＨＣｌ　氯碱厂

ＨＦ、ＳｉＦ４
　磷 肥 厂、氟 制
品厂

ＮＨ３ 　氮肥厂、焦化厂

Ｈ２Ｓ硫醇 　煤气厂

烟、尘
　化 工 厂、钢 铁
厂、有色冶炼厂、
水泥厂

　Ｈ２ＳＯ４
　硫酸及硫酸盐厂、
钛白粉厂

　其 他 含
酸废水

　硝酸及其盐厂、磷
肥厂、盐酸及其盐厂

　氰化物
　ＨＣＮ 生产、氰化
物制备、电镀废水、
冶炼金银厂

　氟化物 　磷肥厂、ＨＦ生产

　 氨 水 、
铵盐 　氮肥厂、化工厂

　重金属 　相应重金属盐厂

硫铁矿渣 Ｈ２ＳＯ４厂

电石渣 化工厂、氯碱厂

磷石膏 磷酸厂

盐泥 氯碱厂

煤渣 合成氨厂

铬渣 铬盐厂

硼镁渣 硼砂厂

１６３　 “三废”污染的一般防治方法

防止化工生产产生污染，最理想的办法是采用无废排出的工
艺，或尽量减少污染物的排放 （采用闭路循环、废弃物综合利用）。
对无法回收利用的废物应进行适当的处理后再排放。
１６３１　采用新技术、改革旧工艺
采用新技术，改革旧工艺是防止产生污染的根本措施。例如，

过去接触法生产硫酸，采用一次转化、一次吸收的流程，ＳＯ２转化
率约９７％。２０世纪６０年代以来采用先进技术，将一次转化、一次
吸收后的气体，再一次通过催化床，使未氧化的ＳＯ２ 进一步转化
为ＳＯ３，再经浓 Ｈ２ＳＯ４吸收。这样ＳＯ２转化率提高到９９７％，排
放尾气中ＳＯ２浓度从０６％下降到小于００５％～０１％，达到直接
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排放标准。又如，硝酸盐的生产，如用硝酸直接溶解金属会产生大
量ＮＯｘ 气体；如先把金属氧化成氧化物，再用硝酸溶解，就可避
免产生大量ＮＯｘ 气体。

１６３２　综合利用
在化工生产中某个厂的废料常常是另一个厂的原料。因此，综

合利用可以变废为宝，消除污染。例如，利用生产硫化钠的下脚料
和烟道气中的ＳＯ２作原料，可制得硫代硫酸钠，其反应为：

２Ｎａ２Ｓ＋Ｎａ２ＣＯ３＋４ＳＯ ２ ３Ｎａ２Ｓ２Ｏ３＋ＣＯ２

１６３３　“三废”的处理
对化工厂排出的三废，可按三废性质的不同，采用不同的处理

方法。

１６３３１　废气处理
废气的处理大致可分为两类：一是将废气中的悬浮固体或液体

除去；二是将废气中的有害气体除去。除去悬浮物或液体，可采用
机械除尘、过滤除尘、洗涤除尘、静电除尘和旋风分离等方法。对
于废气中的有害气体，可根据气体的物理和化学性质的不同，采用
适当的方法除去。例如，溶液吸收、固体吸附、催化转化等。

① 溶液吸收法。根据气体的酸碱性和氧化还原性分别采用不
同的溶液来吸收。例如，ＳＯ２ 为酸性气体，可用碱液来吸收它；

ＳＯ２具有氧化性，可用Ｎａ２Ｓ溶液吸收，将ＳＯ２还原为硫或硫代硫
酸钠。

② 固体吸附法。此法利用分子筛、硅胶、活性炭等作为吸附
剂吸附气体，当吸附剂失效后，利用热空气或水蒸气将被吸附的气
体解吸下来，使吸附剂再生回用。因吸附剂的吸附容量有限，使用
周期短，不适于处理大量气体。

③ 催化转化法。此法利用气体的氧化还原性。在催化剂的作
用下与还原性或氧化性气体反应转化成有用的物质。例如，烟气中
的ＳＯ２，通过Ｖ２Ｏ５催化剂被Ｏ２ 氧化成ＳＯ３，制取硫酸；也可以
在铝矾土的催化作用下，用ＣＯ还原制取硫：

ＳＯ２＋２ＣＯ
铝矾土

６５０℃

２ＣＯ２＋Ｓ

总之，治理ＳＯ２ 控制其排放量的方法很多，选择哪种方法，



３４０　　 无机化学

应考虑以下因素：ＳＯ２净化率是否达到排放标准；设备装置能否稳
定长期运转；是否易于操作、维修及检查；治理过程中是否会产生
二次污染；运行费用是否合理。
１６３３２　废水处理
化工生产的废水成分复杂。总的原则是处理后的废水要能回用

或达到排放标准。废水处理的方法一般可归纳为物理法、化学法和
生化法。

① 物理法。水中悬浮物质主要利用物理的机械方法处理。最
常用的有重力分离法、过滤法等。

② 化学法。主要利用废水中所含的溶解物质或胶体物质与其
他物质发生化学反应，而从废水中分离出去。化学法主要有以下
五种。
ａ中和法。此法的目的是调节废水的ｐＨ。酸性废水可采用石
灰、石灰石、电石渣等来中和。碱性废水可通入烟道气 （含ＣＯ２、
ＳＯ２等酸性气体）或用酸性废水来中和。

ｂ氧化还原法。此法利用氧化还原反应使溶解在水中的有毒
物质转化为无毒或毒性较小的物质。例如，用漂白粉处理含氰废
水；用硫酸亚铁或亚硫酸钠溶液处理含Ｃｒ（Ⅵ）废水。
ｃ沉淀法。此法利用沉淀反应使有害物质转化为沉淀而与水
分离。例如，调节ｐＨ使水中的重金属离子生成氢氧化物沉淀而与
水分离。
ｄ化学絮凝法 （混凝法）。此法是通过加入凝聚剂破坏胶体的
稳定性，使胶体粒子发生凝聚，产生絮凝物，并发生吸附作用，将
废水中的污染物吸附在一起，然后经沉降 （或上浮）而与水分离。
常用的凝聚剂有：硫酸铝、明矾、硫酸铁、聚氯化铝等无机凝聚剂；
聚丙烯酰胺、聚氧化乙烯、纤维素、淀粉、聚丙烯酸钠盐、聚乙烯
亚胺等有机聚合物凝聚剂。与无机凝聚剂相比，有机聚合物凝聚剂
具有处理废水的适应性较宽、腐蚀性小、投量小、去除效果好、絮
凝物沉降快，体积小、脱水速率快、污泥处理比较容易等优点。
ｅ离子交换法。此法主要用来回收废水中的有价金属。处理后的
水质纯净，可以回用。

③ 生化法。此法利用微生物作用来处理废水，使水中可生化
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的有机污染物转化为无害物质。
一般废水处理步骤可划分为一级、二级和三级处理。一级处理

采用物理法。二级处理常采用生化法和絮凝法。生化法主要去除一
级处理后废水中的有机物。絮凝法主要去除一级处理后废水中的无
机悬浮物和胶体颗粒物或低浓度的有机物。三级处理可以采用多种
物理和化学方法。例如，曝气、吸附、化学凝聚和沉淀、离子交
换、电渗析、反渗透、氯消毒等。工厂内的废水处理，需根据各种
处理方法的特点和适用条件、废水的水质和数量，以及预期达到的
处理效果，做出处理方案。
１６３３３　废渣处理
废渣的处理比较复杂。长期以来多用作填坑、铺路或制水泥，

利用率仅为２４％。近年来我国对于氯碱厂的盐泥、铬盐厂的铬渣、
硼砂厂的硼镁泥、硫酸厂的矿渣以及磷肥厂的废渣等都有了较好的
治理方案，并加以综合利用。例如，硼镁泥渣用作微量元素肥料、
饲料以及建筑材料，也可从中制备七水硫酸镁；硫铁矿渣，经过适
当处理，使废渣中的铁转变为适合作炼铁原料的四氧化三铁。
１６３４　绿色化学
在１９６２年卡逊撰写的 《寂静的春天》一书中，详细地描述了

一些农药对各种鸟卵的影响。并且指出，由于使用了ＤＤＴ及其他
农药，在食物链中，这些农药将会蔓延并造成无法挽回、乃至无法
预言的危害。此后，伴随着几次惨痛的灾难，公众对于化学品及其
生产的安全性问题日益警醒，甚至于有相当一部分人把化工产品和
化学视为恐怖的东西，极力主张削减并尽可能地回避。在痛心和反
思之余，人们不禁要问：化学工业能否洁净地生产化学品而不产生
危害？绿色化学面对和要解决的正是这样的问题。
所谓绿色化学是指利用一系列原理来降低或消除化工产品的设

计、生产及应用中有害物质的使用和产生，其核心是利用化学原理
从源头上消除污染。
化学家总是力图使他们设计的合成具有高效率。与传统的 “产

率”不同，绿色化学则强调化学反应和过程应以 “原子经济性”为
基本准则，即在获取新物质的化学反应中充分利用每个原料原子，
真正实现 “零排放”。“原子经济性”通常用原子利用率来表示。
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原子利用率＝
计量化学方程式中期望产品的质量
按计量所得各反应产物的质量之和

绿色化学的手段包括寻找和研发各种非传统的底物／起始物、
试剂、溶剂、催化剂、产物／目标分子等。下面所列的１２条原理被
认为集中地反映了近十年来在这个新领域内所进行的工作，同时也
指明了绿色化学未来的发展方向。
绿色化学的１２条原则如下。

① 防止废物的产生优于在其生成后再进行处理或清理。

② 合成方法应使反应过程中所用的所有材料尽可能多地转化
到最终产物中。

③ 只要可行，合成方法应被设计成使用和产生对人类健康和
环境无害或较低毒性的物质。

④ 化工产品应被设计成既保留功效，又降低毒性。

⑤ 应尽可能避免使用辅助性物质 （如溶剂、分离剂等），如使
用时应是无毒的。

⑥ 应认识到能源消耗对环境和经济的影响，并应尽量少地使
用能源。合成应在常温和常压下进行。

⑦ 只要技术和经济上可行，原料和反应底物应是可再生的而
不是将耗竭的。

⑧ 应尽可能避免不必要的衍生化 （阻断基团、保护／脱保护／
物理和化学过程中的暂时修饰）。

⑨ 催化性试剂 （具有尽可能好的选择性）优于化学计量试剂。

⑩ 化工产品应被设计成在完成使命后不在环境中滞留并能降
解成无毒的物质。

瑏瑡 分析方法须进一步发展，已使在有害物质生成前能够进行即
时的在线跟踪及控制。

瑏瑢 在化学转换过程中，所使用的物质和物质的形态应尽可能
地降低发生化学事故的可能性，包括泄漏、爆炸和火灾。
下面给出几个绿色化学的例子。
【例１６１】过氧化氢的绿色化生产工艺 （见１１１１２）。
过去过氧化氢的工业生产采用电解法，能耗大、成本高，现已

被绿色化学工艺２乙基蒽醌法替代。
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【例１６２】硝基苯还原制苯胺有两种方法：铁还原法；Ｈ２ 还
原法。试进行比较。
现从原子利用率、废渣量、废水排放量和废水含苯胺浓度进行

比较。

铁还原法　４Ｃ６Ｈ５ＮＯ２＋９Ｆｅ＋４Ｈ２ Ｏ ４Ｃ６Ｈ５ＮＨ２＋３Ｆｅ３Ｏ４

　　　　　　　　　　　　　　　　　　　　３７２５　　　　６９６
Ｈ２还原法 Ｃ６Ｈ５ＮＯ２＋３Ｈ ２ Ｃ６Ｈ５ＮＨ２＋２Ｈ２Ｏ

　　９３１３ 　　３６

原子利用率＝
按计量反应式中目标产品的质量
右边各物质的质量之和

铁还原法　 ３７２．５／（３７２．５＋６９６）＝０．３５

Ｈ２还原法　 ９３．１３／（９３．１３＋３６）＝０．７２

　　　　　　　　　　废渣量　　废水排放量　　废水含苯胺浓度
铁还原法 每吨产品　 ２５ｔ ４ｔ ２ｇ·Ｌ－１

Ｈ２还原法 每吨产品 ５ｋｇ ４００ｋｇ ０２ｇ·Ｌ－１

由此可见，Ｈ２ 还原法对环境友好得多，可称得上清洁生产
工艺。

习　　　题
１６１　试以工业烟气中含ＳＯ２ 为例，说明采用什么方法可以降低排放烟
气中ＳＯ２ 的含量？

１６２　有一含铜废料 （含铜屑、铁屑、酸不溶物等杂质），试提出由该废
料制备硫酸铜和金属铜的方案。



附　　录

附录Ⅰ　本书所用的有关单位

１９８４年２月２７日国务院发布了 《关于在我国统一实行法定计量单位
的命令》。其中规定，我国采用以国际单位制单位为基础，保留少数国内
外习惯或通用的非国际单位制单位。本书全部执行我国法定计量单位。
国际单位制是１９６０年第１１届国际计量大会通过的，其国际代号为ＳＩ。
（一）国际单位制基本单位
国际单位制基本单位共有７个 （见附表１），其中关于物质的

量单位———摩尔的定义摘录如下。

① 摩尔是一系统的物质的量，该系统中所包含的基本单元数
与００１２ｋｇ１２Ｃ的原子数目相等。

② 在使用摩尔时，基本单元应予指明，可以是原子、分子、
离子、电子及其他粒子，或是这些粒子的特定组合。

（１９７１年第１４届国际计量大会通过）
附表１　国际单位制基本单位

量的名称 单位名称 单位符号 量的名称 单位名称 单位符号

长度 米 ｍ
质量 千克（公斤） ｋｇ
时间 秒 ｓ
电流 安［培］ Ａ

热力学温度 开［尔文］ Ｋ
物质的量 摩［尔］ ｍｏｌ
光强度 坎［德拉］ ｃｄ

（二）国际单位制中具有专门名称的导出单位 （见附表２）

附表２　国际单位制导出单位 （摘录）

物　理　量 名　　称
代　　号

中　文 国　际
面积 平方米 米２ ｍ２
体积 立方米 米３ ｍ３
密度 千克每立方米 千克／米３ ｋｇ／ｍ３
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物　理　量 名　　称
代　　号

中　文 国　际

（物质的量）浓度 摩［尔］每立方米 摩／米３ ｍｏｌ／ｍ３

压力（压强） 帕［斯卡］ 帕 Ｐａ
电量、电荷 库［仑］ 库 Ｃ
能、功、热量 焦［耳］ 焦 Ｊ
电位、电压、电动势 伏［特］ 伏 Ｖ
热容、熵 焦［耳］每开［尔文］ 焦／开 Ｊ／Ｋ
摄氏温度 摄氏度 ℃
偶极矩 库［仑］米 Ｃ·ｍ

（三）国家选定的非国际单位制单位 （见附表３）
附表３　国家选定的非国际单位制单位 （摘录）

量的名称 单位名称 单位符号 换 算 关 系 和 说 明

时间

分

［小］时
天（日）

ｍｉｎ
ｈ
ｄ

１ｍｉｎ＝６０ｓ
１ｈ＝６０ｍｉｎ＝３６００ｓ
１ｄ＝２４ｈ＝８６４００ｓ

平面角

度

分

秒

（°）
（′）
（″）

１°＝（π／１８０）ｒａｄ
１′＝（１／６０）°＝（π／１０８００）ｒａｄ
１″＝（１／６０）′＝（π／６４８０００）ｒａｄ

体积 升 Ｌ，（ｌ） １Ｌ＝１ｄｍ３＝１０－３ｍ３

质量
吨

原子质量单位

ｔ
ｕ

１ｔ＝１０３ｋｇ
ｕ≈１６６０５６５５×１０－２７ｋｇ

能 电子伏 ｅＶ １ｅＶ≈１６０２１８９２×１０－１９Ｊ

（四）用于构成十进倍数和分数单位的词头 （见附表４）

附表４　表示倍数或分数的词冠

所表示的因数 词头名称 词头符号 所表示的因数 词头名称 词头符号

１０１２ 太［拉］（ｔ′ｅｒａ） Ｔ

１０９ 吉［咖］（ｇｉｇａ） Ｇ
１０６ 兆（ｍ′ｅｇａ） Ｍ
１０３ 千（ｋｉｌｏ） ｋ
１０２ 百（ｈｅｃｔｏ） ｈ
１０１ 十（ｄ′ｌｃａ） ｄａ

１０－１ 分（ｄ′ｌｃｉ） ｄ
１０－２ 厘（ｃｅｎｔｉ） ｃ
１０－３ 毫（ｍｉｌｌｉ） ｍ
１０－６ 微（ｍｉｃｒｏ） μ
１０－９ 纳［诺］（ｎａｎｏ） ｎ
１０－１２ 皮［可］（ｐｉｃｏ） ｐ
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（五）一些基本的物理常数 （见附表５）

附表５　一些基本的物理常数

物　理　量 符号 国际单位数值

电子电荷 ｅ １６０２１８９２（４６）×１０－１９Ｃ
Ａｖｏｇａｄｒｏ常数 ＮＡ ６０２２０４５（３）×１０２３ｍｏｌ－１

摩尔气体常数 Ｒ ８３１４４１Ｊ·ｍｏｌ－１·Ｋ－１

标准压力① ｐ １０１３２５Ｐａ
标准压力和２７３１５Ｋ摩尔理想气体的体积 Ｖｍ ２２４１３８３×１０－３ｍ３·ｍｏｌ－１

　　① 我国将标准压力定为１０５Ｐａ。

（六）几种单位的换算
从过去常用的单位换算为本书现用单位主要有以下几个。

① 卡 （ｃａｌ）×４１８４化为焦耳 （Ｊ）。

② 电子伏特 （ｅＶ）×１６０２×１０－１９化为焦耳 （Ｊ）×９６５化为
ｋＪ·ｍｏｌ－１。

③ 埃 （）×１００化为皮米 （ｐｍ）×１０－１化为纳米 （ｎｍ）。

④ 波数 （ｃｍ－１）×１９８６×１０－２３化为焦耳 （Ｊ）×１２４０×１０－４

化为ｅＶ。

附录Ⅱ　一些物质的标准摩尔生成焓

附表６　一些物质的标准摩尔生成焓 （２９８１５Ｋ）

物　质 ΔｆＨ
ｍ

ｋＪ·ｍｏｌ－１
物　质 ΔｆＨ

ｍ
ｋＪ·ｍｏｌ－１

铝

　Ａｌ（ｓ） ０
　Ａｌ（ｇ） ３２６５
　Ａｌ２Ｏ３（ｓ） －１６７５７
　ＡｌＦ３（ｓ） －１５０４１
　ＡｌＣｌ３·６Ｈ２Ｏ（ｓ） －２６９１６
　ＡｌＣｌ３（ｓ） －７０４２
　Ａｌ２Ｓ３（ｓ） －７２３８
　Ａｌ２（ＳＯ４）３ －３４４０８
　Ａｌ２（ＳＯ４）３·６Ｈ２Ｏ（ｓ） －５３１１７
　Ａｌ３＋（ａｑ） －５３１４
锑

　Ｓｂ（ｓ） ０
　Ｓｂ（ｇ） ２６２３
　ＳｂＣｌ３（ｇ） －３８２２
　ＳｂＣｌ５（ｇ） －３９４３
　Ｓｂ２Ｓ３（ｓ） －１７４９
　ＳｂＣｌ３（ｇ） －３１３８
　ＳｂＯＣｌ（ｓ） －３７４０
砷

　Ａｓ（ｓ） ０
　Ａｓ（ｇ） ３０２５
　Ａｓ２Ｏ５（ｓ） －９２４９
　ＡｓＣｌ３（ｇ） －２６１５
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物　质 ΔｆＨ
ｍ

ｋＪ·ｍｏｌ－１
物　质 ΔｆＨ

ｍ
ｋＪ·ｍｏｌ－１

　Ａｓ２Ｓ３（ｓ） －１６９０
　ＡｓＨ３（ｇ） ６６４４
　Ｈ３ＡｓＯ４（ｓ） －９０６３
　ＡｓＯ３－４ （ａｑ） －８８８１
钡

　Ｂａ（ｓ） ０
　Ｂａ（ｇ） １７９９
　ＢａＯ２（ｓ） －６３４３
　ＢａＣｌ２（ｓ） －８５８６
　ＢａＳＯ４（ｓ） －１４７３２
　Ｂａ（ＮＯ３）２（ｓ） －７６８２
　Ｂａ２＋（ａｑ） －５３７６
　ＢａＣＯ３（ｓ） －１２１６３
　ＢａＣｒＯ４（ｓ） －１４４６
铍

　Ｂｅ（ｓ） ０
　Ｂｅ（ｇ） ３３４３
　ＢｅＯ（ｓ） －６００６
　Ｂｅ（ＯＨ）２（ｓ） －９０２５
　ＢｅＣｌ２（ｓ） －４９０４
　ＢｅＢｒ２（ｓ） －３５３６
　ＢｅＩ２（ｓ） －１９２５
　Ｂｅ２＋（ａｑ） －３８２８
铋

　Ｂｉ（ｓ） ０
　Ｂｉ（ｇ） ２０７１
　Ｂｉ２Ｏ３（ｓ） －５７３９
　ＢｉＣｌ３（ｓ） －３７９１
　Ｂｉ２Ｓ３（ｓ） －１４３１
硼

　Ｂ（ｓ） ０
　Ｂ（ｇ） ５６２７
　Ｂ２Ｏ３（ｓ） －１２７２１
　Ｂ２Ｈ６（ｓ） ３５５６
　Ｂ（ＯＨ）３（ｓ） －１０９４３
　ＢＦ３（ｇ） －１１３７００
　ＢＣｌ３（ｇ） －４０３８
　Ｂ（ＯＨ）－４ （ａｑ） －１３４４０
溴

　Ｂｒ２（ｌ） ０

　Ｂｒ２（ｇ） ３０９１
　ＨＢｒ（ｇ） －３６４０
　Ｂｒ２（ｇ） １１１９
　Ｂｒ－（ａｑ） －１２１５
镉

　Ｃｄ（ｓ） ０
　Ｃｄ（ｇ） １１２０
　ＣｄＯ（ｓ） ２５８２
　ＣｄＣｌ２（ｓ） ３９１５
　ＣｄＳＯ４（ｓ） ９３３３
　ＣｄＳ（ｓ） －１６１９
　Ｃｄ２＋（ａｑ） －７５９
钙

　Ｃａ（ｓ） ０
　Ｃａ（ｇ） １７３２
　ＣａＯ（ｓ） －６３５１
　Ｃａ（ＯＨ）２（ｓ） －９７２８
　ＣａＳＯ４（ｓ） －１４３４１
　ＣａＳＯ４·２Ｈ２Ｏ（ｓ） －２０２２６
　ＣａＳＯ３（ｓ） －１２０６８７
　ＣａＳＯ３·２Ｈ２Ｏ（ｓ） －１７５２７
　ＣａＣｌ２ －７９５８
　Ｃａ３（ＰＯ４）２（ｓ） －４１２０８
　Ｃａ（ＮＯ３）２（ｓ） －７４１４
　ＣａＣ２Ｏ４·Ｈ２Ｏ（ｓ） －１３６０６
　Ｃａ２＋（ａｑ） －５４２８
碳

　Ｃ（ｓ）（石墨） ０
　Ｃ（ｓ）（金刚石） １８９６６
　Ｃ（ｇ） ７１６６８
　ＣＯ（ｇ） －１１０５
　ＣＯ２（ｇ） －３９３５
　ＣＣｌ４（ｌ） －１３５４
　ＣＣｌ４（ｇ） －１０２９
　ＣＳ２（ｌ） ８９７０
　ＣＳ２（ｇ） １１７４
　ＣＨ３ＣＯＯＨ（ｌ） －４８４５
　ＣＨ３ＣＯＯＨ（ｇ） －４３２２
　Ｃ２Ｈ５ＯＨ（ｌ） －２７７７

　Ｃ２Ｈ５ＯＨ（ｇ） －２３５１
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续表

物　质 ΔｆＨ
ｍ

ｋＪ·ｍｏｌ－１
物　质 ΔｆＨ

ｍ
ｋＪ·ｍｏｌ－１

　ＣＨ２Ｃｌ２（ｌ） －１２１５
　ＣＨ２Ｃｌ２（ｇ） －９２４７
　ＣＨ３Ｃｌ（ｌ） －８０８３
　Ｃ２Ｈ３Ｃｌ（ｌ） －１３６５
　ＨＣＮ（ｌ） １０８９
　ＨＣＮ（ｇ） １３５１
　ＣＨ４（ｇ） －７４８１
　Ｃ４Ｈ５Ｃｌ（ｇ） －１１２２
氯

　Ｃｌ２（ｇ） ０
　Ｃｌ（ｇ） １２１７
　Ｃｌ２Ｏ（ｇ） ８０３３
　ＨＣｌ（ｇ） －９２３１
　ＨＣｌＯ４（ｌ） －４０５８
　ＨＣｌＯ（ａｑ） －１２０９
　ＨＣｌＯ３（ａｑ） １０３９７
　ＨＣｌＯ４（ａｑ） －１２９３
　ＣｌＯ－（ａｑ） －１０７１
　ＣｌＯ－３ （ａｑ） －９９１６
　ＣｌＯ－４ （ａｑ） －１２９３
　Ｃｌ－（ａｑ） －１６７１６
铬

　Ｃｒ（ｓ） ０
　Ｃｒ（ｇ） ３９６６
　Ｃｒ２Ｏ３（ｓ） －１１３９７
　ＣｒＯ３（ｓ） －５８９５
　（ＮＨ４）２Ｃｒ２Ｏ７（ｓ） －１８０６７
　ＣｒＯ２－４ （ａｑ） －８８４２
　Ｃｒ２Ｏ２－７ （ａｑ） －１４９０３
　Ｃｒ３＋（ａｑ） －１４３５
钴

　Ｃｏ（ｓ） ０
　Ｃｏ２Ｏ３（ｓ） －２３７９４
　Ｃｏ３Ｏ４（ｓ） －８９１２
　ＣｏＣｌ２（ｓ） －３１２５
　Ｃｏ（ＮＯ３）２（ｓ） －４２０５
　Ｃｏ（ＮＨ３）２＋ －１４５２
　Ｃｏ２＋（ａｑ） －５８２
铜

　Ｃｕ（ｓ） ０

　Ｃｕ（ｇ） ３３８３
　ＣｕＯ（ｓ） －１５７３
　Ｃｕ２Ｏ（ｓ） －１６８６
　ＣｕＳ（ｓ） －５３１４
　Ｃｕ２Ｓ（ｓ） －７９５
　ＣｕＳＯ４（ｓ） －７７１４
　Ｃｕ（ＮＯ３）２（ｓ） －３０２９
　Ｃｕ２＋（ａｑ） ６４７７
　Ｃｕ＋（ａｑ） ７１６７
氟

　Ｆ２（ｇ） ０
　Ｆ（ｇ） ７８９９
　Ｆ２Ｏ －２１７６
　ＨＦ（ｇ） －２７１１
　Ｆ－（ａｑ） －３３２６
氢

　Ｈ２（ｇ） ０
　Ｈ（ｇ） ２１７９７
　Ｈ２Ｏ（ｌ） －２８５８３
　Ｈ２Ｏ（ｇ） －２４１８２
　Ｈ２Ｏ２（ｌ） －１８７８
　Ｈ２Ｏ２（ｇ） －１３６３
　Ｈ＋（ａｑ） ０
　Ｈ３Ｏ＋（ａｑ） －２８５８３
碘

　Ｉ２（ｓ） ０
　Ｉ２（ｇ） ６２４４
　Ｉ（ｇ） １０６８３
　ＨＩ（ｇ） ２６４８
　ＨＩＯ３（ａｑ） －２１１３
　　　　（ｓ） －２３０１２
　ＨＩＯ（ａｑ） －１３８１
　ＩＯ－（ａｑ） －１０７５
　ＩＯ－３ （ａｑ） －２２１３
　ＩＯ－４ （ａｑ） －１５１５
　Ｉ－（ａｑ） －５５１９
铁

　Ｆｅ（ｓ） ０
　Ｆｅ（ｇ） ４１６３
　Ｆｅ２Ｏ３（ｓ） －８２４３



附　　录 ３４９　　

续表

物　质 ΔｆＨ
ｍ

ｋＪ·ｍｏｌ－１
物　质 ΔｆＨ

ｍ
ｋＪ·ｍｏｌ－１

　Ｆｅ３Ｏ４（ｓ） －１１１８４
　Ｆｅ（ＣＯ）５（ｌ） －７７４０４
　Ｆｅ（ＣＯ）５（ｇ） －７３３８７
　ＦｅＯ（ｓ） －２７１９６
　Ｆｅ（ＯＨ）２（ｓ） －５６９０
　Ｆｅ（ＯＨ）３（ｓ） －６２３０
　ＦｅＳ（ｓ） －９９９９８
　Ｆｅ３＋（ａｑ） －４８５３
铅

　Ｐｂ（ｓ） ０
　Ｐｂ（ｇ） １９４９７
　ＰｂＯ（ｓ）（黄色） －２１５３３
　ＰｂＯ（ｓ）（红色） －２１８９９
　Ｐｂ（ＯＨ）２（ｓ） －５１５８８
　ＰｂＳ（ｓ） －１００４
　Ｐｂ（ＮＯ３）２（ｓ） －４５１８７
　ＰｂＯ２（ｓ） －２７７４
　ＰｂＣｌ２（ｓ） －３５９４０
　Ｐｂ２＋（ａｑ） －１６７３
锂

　Ｌｉ（ｓ） ０
　Ｌｉ（ｇ） １５９４
　ＬｉＯＨ（ｓ） －４８５１８
　ＬｉＦ（ｓ） －６１５９７
　Ｌｉ２ＣＯ３（ｓ） －１２１５６
　Ｌｉ２Ｏ（ｓ） －５９７９４
　ＬｉＣｌ（ｓ） －４０８６１
　Ｌｉ２ＳＯ４（ｓ） －１４３６５
　ＬｉＮＯ３（ｓ） －３７２４
　Ｌｉ＋（ａｑ） －２７８５
镁

　Ｍｇ（ｓ） ０
　Ｍｇ（ｇ） １４７７
　Ｍｇ２＋（ａｑ） －４６６８５
　ＭｇＯ（ｓ） －６０１７
　ＭｇＣｌ２（ｓ） －９２４５
　ＭｇＣｌ２（ｓ） －１１２３４
　ＭｇＳＯ４（ｓ） －１２８４９
　Ｍｇ（ＮＯ３）２（ｓ） －７９０６５
　ＭｇＣＯ３（ｓ） －１０９５８

锰

　Ｍｎ（ｓ） ０
　Ｍｎ（ｇ） ２８０７
　ＭｎＯ（ｓ） －３８５２
　ＭｎＯ２（ｓ） －５２００３
　Ｍｎ２Ｏ３（ｓ） －９５８９７
　Ｍｎ３Ｏ４（ｓ） －１３８７８３
　Ｍｎ（ＯＨ）２（ｓ） －６９５４
　ＭｎＣｌ２（ｓ） －４８１２９
　ＭｎＳＯ４（ｓ） －１０６５２
　Ｍｎ（ＮＯ３）２（ｓ） －６３５６
　ＭｎＣＯ３（ｓ） －８９４１２
　ＭｎＣ２Ｏ４（ｓ） －１０２８８
　Ｍｎ２＋（ａｑ） －２２０７
汞

　Ｈｇ（ｌ） ０
　Ｈｇ（ｇ） ６１３２
　ＨｇＯ（ｓ）（红色） －９０８３
　ＨｇＯ（ｓ）（黄色） －９０４６
　ＨｇＣｌ２（ｓ） －２２４２６
　Ｈｇ２Ｃｌ２（ｓ） －２６５２２
　ＨｇＳ（ｓ）（红色） －５８１６
　ＨｇＳ（ｓ）（黑色） －５８５６
　ＨｇＳＯ４（ｓ） －７０７５
　ＨｇＩ２（ｓ）（红色） －１０５４
　Ｈｇ２＋（ａｑ） １７１１３
　Ｈｇ２＋２ （ａｑ） １７２３８
氮

　Ｎ２（ｇ） ０
　Ｎ（ｇ） ４７２７０
　ＮＯ（ｇ） ９０２５
　ＮＯ２（ｇ） ３３１８
　Ｎ２Ｏ（ｇ） ８２０５
　Ｎ２Ｏ３（ｇ） ８３７２
　Ｎ２Ｏ４（ｇ） ９１６
　Ｎ２Ｏ５（ｇ） １１３
　ＮＨ３（ｇ） －４６１１
　Ｎ２Ｈ４（ｌ） ５０６３
　Ｎ２Ｈ４（ｇ） ９５３９
　ＮＨ４ＮＯ３（ｓ） －３６５４



３５０　　 无机化学

续表

物　质 ΔｆＨ
ｍ

ｋＪ·ｍｏｌ－１
物　质 ΔｆＨ

ｍ
ｋＪ·ｍｏｌ－１

　ＮＨ４Ｃｌ（ｓ） －３１４６５
　ＮＨ４Ｂｒ（ｓ） －２７０８３
　ＮＨ４Ｉ（ｓ） －２０１４２
　ＮＨ４ＮＯ２（ｓ） －２５６５
　ＨＮＯ３（ｌ） －１７４１
　ＨＮＯ３（ｇ） －１３５０６
　ＮＯ－３ （ａｑ） －２０７４
氧

　Ｏ２（ｇ） ０
　Ｏ（ｇ） ２４９１７
　Ｏ３（ｇ） １４２６７
磷

　Ｐ（ｓ） ０
　Ｐ（ｇ） ５８９１
　Ｐ４（ｇ） ３１４６４
　ＰＣｌ３（ｇ） －２８７０２
　ＰＣｌ５（ｓ） －４４３５
　Ｐ４Ｏ６（ｓ） －１６４０１２
　Ｐ４Ｏ１０（ｓ） －２９８４０３
　Ｈ３ＰＯ３（ｓ） －９６４１
　Ｈ３ＰＯ４（ｓ） －１２７９０
　Ｈ３ＰＯ４（ａｑ，ｎ＝１） －１２７７４
　Ｈ４Ｐ２Ｏ７（ｓ） －２２４０９５
　（ＮＨ４）３ＰＯ４（ｓ） －１６７１９３
钾

　Ｋ（ｓ） ０

　Ｋ（ｇ） ８９２４
　ＫＣｌ（ｓ） －４３６７４６
　ＫＦ（ｓ） －５６７２７
　Ｋ２Ｏ（ｓ） －３６１５
　ＫＯ２（ｓ） －２６０２４
　ＫＨ（ｓ） －５７７４
　ＫＯＨ（ｓ） －４２４７６
　ＫＣｌＯ －３５９４１
　ＫＣｌＯ３（ｓ） －３９７７３
　ＫＣｌＯ４（ｓ） －４３２７５
　ＫＢｒ（ｓ） －３９３８
　ＫＩ（ｓ） －３２７９０
　Ｋ２Ｓ（ｓ） －３８０７４

　Ｋ２ＳＯ４（ｓ） －１４３７７９
　Ｋ２ＣＯ３（ｓ） －１１５１０２
　ＫＨＣＯ３（ｓ） －９６３１６
　ＫＣＮ（ｓ） －１１２９７
　Ｋ４［Ｆｅ（ＣＮ）６］（ｓ） －５９４１３
　Ｋ３［Ｆｅ（ＣＮ）４］（ｓ） －２４９７８
　Ｋ＋（ａｑ） －２５２３８
　ＫＭｎＯ４（ｓ） －８３７２２
　Ｋ２ＣｒＯ４（ｓ） －１４０３７
硅

　Ｓｉ（ｓ） ０
　Ｓｉ（ｇ） ４５５６
　ＳｉＯ２（ｓ） －９１０９４
　Ｈ２ＳｉＯ３（ｓ） －１１８８６７
　ＳｉＦ４（ｇ） －１６１４９４
　ＳｉＣｌ４（ｌ） －６８７０
　ＳｉＣｌ４（ｇ） －６５７０１
　ＳｉＣ －６５２７
银

　Ａｇ（ｓ） ０
　Ａｇ（ｇ） ２８４５５
　Ａｇ２Ｏ（ｓ） －３１０４５
　ＡｇＣｌ（ｓ） －１２７０７
　Ａｇ２Ｓ（ｓ） －３２５９
　ＡｇＢｒ（ｓ） －１００３７
　ＡｇＩ（ｓ） －６１８４
　ＡｇＮＯ３（ｓ） －１２４３９
　Ａｇ（ＮＨ３）＋２ （ａｑ） －１１１２９
　Ａｇ＋（ａｑ） ＋１０５５８
钠

　Ｎａ（ｓ） ０
　Ｎａ（ｇ） １０７３２
　Ｎａ２Ｏ（ｓ） －４１４２２
　Ｎａ２Ｏ２（ｓ） －５１０８７
　ＮａＯＨ（ｓ） －４２５６１
　ＮａＦ（ｓ） －５７３６５
　ＮａＣｌ（ｓ） －４１１１５
　ＮａＣｌＯ（ａｑ） －３４７２７
　ＮａＣｌＯ３（ｓ） －３６５７７
　ＮａＣｌＯ４（ｓ） －３８３２９６



附　　录 ３５１　　

续表

物　质 ΔｆＨ
ｍ

ｋＪ·ｍｏｌ－１
物　质 ΔｆＨ

ｍ
ｋＪ·ｍｏｌ－１

　ＮａＢｒ（ｓ） －３６１０６
　ＮａＩ（ｓ） －２８７７８
　Ｎａ２ＳＯ４（ｓ） －１３８７０８
　ＮａＮＯ３（ｓ） －４６７８５
　Ｎａ３ＰＯ４（ｓ） －１９１７４０
　Ｎａ２ＣＯ３（ｓ） －１１３０６８
　ＮａＣＮ（ｓ） －８７４９
　Ｎａ２ＳｉＯ３（ｓ） －１５５４９
　Ｎａ２Ｂ４Ｏ７·１０Ｈ２Ｏ（ｓ） －３２９１１３
　Ｎａ＋（ａｑ） －２４０１２
锶

　Ｓｒ（ｓ） ０
　Ｓｒ（ｇ） －１６４４
　Ｓｒ２＋（ａｑ） －５４５８
　ＳｒＣＯ３（ｓ） －１２２０１
硫

　Ｓ（ｓ） ０
　Ｓ（ｇ） ２７８８１
　ＳＯ２（ｇ） －２９６８３
　ＳＯ３（ｇ） －３９５７２
　Ｈ２Ｓ（ｇ） －２０６３
　Ｈ２ＳＯ４（ｌ） －８１３９８９
　Ｈ２Ｓ２Ｏ７（ｓ） －１２７３６１
　ＳＦ６（ｇ） －７７４８８
　ＳＦ４（ｇ） －１２０９１８
　ＳＯＣｌ２（ｌ） －２４５６０
　ＳＯ２Ｃｌ２（ｇ） －２１２５５
　ＳＯ２Ｃｌ２（ｌ） －３９４１３
　ＳＯ２－３ （ａｑ） －６３５５５

　ＳＯ２－４ （ａｑ） －９０９２７
　Ｓ２Ｏ２－３ （ａｑ） －６５２２８
锡

　Ｓｎ（ｓ） ０
　Ｓｎ（ｇ） ３０２０８
　ＳｎＯ（ｓ） －２３５７７
　ＳｎＯ２（ｓ） －５８０７４
　ＳｎＣｌ４（ｌ） －５１１２８
　ＳｎＣｌ４（ｇ） －４７１５４
　Ｓｎ２＋（ａｑ） －８７８６
钛

　Ｔｉ（ｓ） ０
　Ｔｉ（ｇ） ４６９８６
　ＴｉＯ２（ｓ） －９４４７５
　ＴｉＣｌ４（ｌ） －８０４１６
钨

　Ｗ（ｓ） ０
　Ｗ（ｇ） ８４０３５
　ＷＯ３（ｓ） －８４２８７
锌

　Ｚｎ（ｓ） ０
　Ｚｎ（ｇ） １３０７３
　ＺｎＯ（ｓ） －３４８３
　ＺｎＣｌ２（ｓ） －４１５０５
　ＺｎＳ（ｓ） －２０５９８
　ＺｎＳＯ４（ｓ） －９８２８２
　ＺｎＣＯ３（ｓ） －８１２７８
　Ｚｎ２＋（ａｑ） －１６３９

　　注：表中 （ｓ）、（ｌ）、（ｇ）、（ａｑ）分别表示固态 （晶态）、液态、气态、水溶液。

附录Ⅲ　标准电极电势
附表７　标准电极电势 （２９８１５Ｋ）

元　素 电　极　反　应 Ｅ／Ｖ

Ａｇ Ａｇ２Ｓ＋２ｅ 幑幐－ ２Ａｇ＋Ｓ２－ －０．７１
［Ａｇ（ＣＮ）２］－＋ｅ 幑幐－ Ａｇ＋２ＣＮ－ －０．３０

ＡｇＩ＋ｅ 幑幐－ Ａｇ＋Ｉ－ －０．１５１



３５２　　 无机化学

续表

元　素 电　极　反　应 Ｅ／Ｖ

Ａｇ ＡｇＢｒ＋ｅ 幑幐－ Ａｇ＋Ｂｒ－ ０．０７３
ＡｇＣｌ＋ｅ 幑幐－ Ａｇ＋Ｃｌ－ ０．２２２
Ａｇ２Ｏ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ２Ａｇ＋２ＯＨ－ ０．３４４
［Ａｇ（ＮＨ３）２］＋＋ｅ 幑幐－ Ａｇ＋２ＮＨ３（ａｑ） ０．３７３
Ａｇ＋＋ｅ 幑幐－ Ａｇ ０．７９９１

Ａｌ Ｈ２ＡｌＯ－３ ＋Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ Ａｌ＋４ＯＨ－ －２．３５
Ａｌ（ＯＨ）３＋３ｅ 幑幐－ Ａｌ＋３ＯＨ－ －２．３１
Ａｌ３＋＋３ｅ 幑幐－ Ａｌ －１．６７

Ａｓ ＡｓＯ３－４ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＡｓＯ－２ ＋４ＯＨ－ －０．７１
ＨＡｓＯ２（ａｑ）＋３Ｈ＋＋３ｅ 幑幐－ Ａｓ＋２Ｈ２Ｏ ０．２４７
Ｈ３ＡｓＯ４＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ３ＡｓＯ３＋Ｈ２Ｏ ０．５５９

Ａｕ Ａｕ（ＣＮ）－２ ＋ｅ 幑幐－ Ａｕ＋２ＣＮ－ ０．６１１
ＡｕＣｌ－４ ＋２ｅ 幑幐－ ＡｕＣｌ－２ ＋２Ｃｌ－ ０．９６
ＡｕＣｌ－４ ＋３ｅ 幑幐－ Ａｕ＋４Ｃｌ－ １．００
ＡｕＣｌ－２ ＋ｅ 幑幐－ Ａｕ＋２Ｃｌ－ １．１３
Ａｕ３＋＋２ｅ 幑幐－ Ａｕ＋ 约１．２９
Ａｕ３＋＋３ｅ 幑幐－ Ａｕ １．５０

Ｂａ２＋ Ｂａ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｂａ －２．９０

Ｂｅ Ｂｅ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｂｅ －１．７０

Ｂｉ ＢｉＯＯＨ＋Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ Ｂｉ＋３ＯＨ－ －０．４６

ＢｉＯＣｌ＋２Ｈ＋＋３ｅ 幑幐－ Ｂｉ＋Ｈ２Ｏ＋Ｃｌ－ ０．１６

ＢｉＯ＋＋２Ｈ＋＋３ｅ 幑幐－ Ｂｉ＋Ｈ２Ｏ ０．３２

Ｂｒ ＢｒＯ－＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｂｒ－＋２ＯＨ－ ０．７６

Ｂｒ２（ｌ）＋２ｅ 幑幐－ ２Ｂｒ－ １．０６５２

ＨＢｒＯ＋Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｂｒ－＋Ｈ２Ｏ １．３３

ＢｒＯ－３ ＋６Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ Ｂｒ－＋３Ｈ２Ｏ １．４４

ＢｒＯ－３ ＋６Ｈ＋＋５ｅ 幑幐－ １
２Ｂｒ２＋３Ｈ２Ｏ １．５２

ＨＢｒＯ＋Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ １
２Ｂｒ２＋Ｈ２Ｏ １．５９

Ｃａ Ｃａ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｃａ＋２ＯＨ－ －３．０２
Ｃａ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃａ －２．８７

Ｃｄ Ｃｄ（ＣＮ）２－４ ＋２ｅ 幑幐－ Ｃｄ＋４ＣＮ－ －０．９０
Ｃｄ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｄ －０．４０２

Ｃｅ Ｃｅ３＋＋３ｅ 幑幐－ Ｃｅ －２．４８
Ｃｅ４＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｅ３＋ １．６１



附　　录 ３５３　　

续表

元　素 电　极　反　应 Ｅ／Ｖ

Ｃｌ ＣｌＯ－＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｃｌ－＋２ＯＨ－ ０．８９
ＣｌＯ２＋ｅ 幑幐－ ＣｌＯ－２ １．１６
ＣｌＯ－４ ＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ＣｌＯ－３ ＋Ｈ２Ｏ １．１９
ＣｌＯ－３ ＋３Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ＨＣｌＯ２＋Ｈ２Ｏ １．２１

ＣｌＯ－４ ＋８Ｈ＋＋７ｅ 幑幐－ １
２Ｃｌ２＋４Ｈ２Ｏ １．３４

Ｃｌ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｃｌ－ １．３５９５
ＣｌＯ－３ ＋６Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ Ｃｌ－＋３Ｈ２Ｏ １．４５

ＣｌＯ－３ ＋６Ｈ＋＋５ｅ 幑幐－ １
２Ｃｌ２＋３Ｈ２Ｏ １．４７

ＨＣｌＯ＋Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｌ－＋Ｈ２Ｏ １．４９
ＨＣｌＯ２＋３Ｈ＋＋４ｅ 幑幐－ Ｃｌ－＋２Ｈ２Ｏ １．５６
２ＨＣｌＯ＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｌ２（ｇ）＋２Ｈ２Ｏ １．６３
ＨＣｌＯ２＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ＨＣｌＯ＋Ｈ２Ｏ １．６４

Ｃｏ ［Ｃｏ（ＣＮ）６］３－＋ｅ 幑幐－ ［Ｃｏ（ＣＮ）６］４－ －０．８３
Ｃｏ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｃｏ＋２ＯＨ－ －０．７３
［Ｃｏ（ＮＨ３）６］２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｏ＋６ＮＨ３（ａｑ） －０．４２２
Ｃｏ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｏ －０．２７７
［Ｃｏ（ＮＨ３）６］３＋＋ｅ 幑幐－ ［Ｃｏ（ＮＨ３）６］２＋ ０．１
Ｃｏ（ＯＨ）３＋ｅ 幑幐－ Ｃｏ（ＯＨ）２＋ＯＨ－ ０．２０
Ｃｏ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｏ２＋ １．８２

Ｃｒ ＣｒＯ－２ ＋２Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ Ｃｒ＋４ＯＨ－ －１．２
Ｃｒ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｒ －０．９
Ｃｒ３＋＋３ｅ 幑幐－ Ｃｒ －０．７１
Ｃｒ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｒ２＋ －０．４１
ＣｒＯ２－４ ＋４Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ Ｃｒ（ＯＨ）３＋５ＯＨ－ －０．１２
Ｃｒ２Ｏ２－７ ＋１４Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ ２Ｃｒ３＋＋７Ｈ２Ｏ １．３３

Ｃｕ ＣｕＳ＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋Ｓ２－ －０．７６
Ｃｕ２Ｏ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ２Ｃｕ＋２ＯＨ－ －０．３６１
Ｃｕ２Ｓ＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋Ｈ２Ｓ －０．２５９
Ｃｕ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋２ＯＨ－ －０．２２４
ＣｕＩ＋ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋Ｉ－ －０．１８７
［Ｃｕ（ＮＨ３）２］＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋２ＮＨ３ －０．１１
２Ｃｕ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ２Ｏ＋Ｈ２Ｏ＋２ＯＨ－ －０．０９
［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋４ＮＨ３（ａｑ） －０．０５
［Ｃｕ（ＮＨ３）４］２＋＋ｅ 幑幐－ ［Ｃｕ（ＮＨ３）２］＋＋２ＮＨ３（ａｑ） ０．０
ＣｕＣｌ＋ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋Ｃｌ－ ０．１２４
Ｃｕ２＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｕ＋ ０．１６７
Ｃｕ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｃｕ ０．３４５



３５４　　 无机化学

续表

元　素 电　极　反　应 Ｅ／Ｖ

Ｃｕ Ｃｕ＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｕ ０．５２２
Ｃｕ２＋＋Ｉ－＋ｅ 幑幐－ ＣｕＩ ０．８６
Ｃｕ２＋＋２ＣＮ－＋ｅ 幑幐－ Ｃｕ（ＣＮ）－２ １．１２

Ｃｓ Ｃｓ＋＋ｅ 幑幐－ Ｃｓ －３．０２

Ｆ ＯＦ２＋２Ｈ＋＋４ｅ 幑幐－ Ｈ２Ｏ＋２Ｆ－ ２．１
Ｆ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｆ－ ２．６５
Ｆ２＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ２ＨＦ（ａｑ） ３．０６

Ｆｅ Ｆｅ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｆｅ＋２ＯＨ－ －０．８７７
Ｆｅ（ＯＨ）３＋ｅ 幑幐－ Ｆｅ（ＯＨ）２＋ＯＨ－ －０．５６
Ｆｅ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｆｅ －０．４４１
Ｆｅ３＋＋３ｅ 幑幐－ Ｆｅ －０．０３６
Ｆｅ（ＣＮ）３－６ ＋ｅ 幑幐－ Ｆｅ（ＣＮ）４－６ ０．３６
Ｆｅ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｆｅ２＋ ０．７７１
ＦｅＯ２－４ ＋２Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ ＦｅＯ－２ ＋４ＯＨ－ ０．９
ＦｅＯ２－４ ＋８Ｈ＋＋３ｅ 幑幐－ Ｆｅ３＋＋４Ｈ２Ｏ １．９

Ｈ １
２Ｈ２＋ｅ 幑幐－ Ｈ－ －２．２３

２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２＋２ＯＨ－ －０．８２８
２Ｈ＋（１０－７ｍｏｌ／Ｌ）＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２ －０．４１４
２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２ ０．００００

Ｈｇ Ｈｇ２Ｏ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｈｇ＋２ＯＨ－（ｓａｔＫＣｌ） ０．０９８
Ｈｇ２Ｏ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ２Ｈｇ＋２ＯＨ－ ０．１２３
Ｈｇ２Ｃｌ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｈｇ＋２Ｃｌ－（ｓａｔＫＣｌ） ０．２４４
Ｈｇ２Ｃｌ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｈｇ＋２Ｃｌ－｛ａ（Ｃｌ－）＝１｝ ０．２６７
Ｈｇ２Ｃｌ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｈｇ＋２Ｃｌ－｛ｃ（ＫＣｌ）＝１ｍｏｌ·Ｌ－１｝ ０．２８３
Ｈｇ２Ｃｌ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｈｇ＋２Ｃｌ－｛ｃ（ＫＣｌ）＝０．１ｍｏｌ·Ｌ－１｝ ０．３３６
２ＨｇＣｌ２＋２ｅ 幑幐－ Ｈｇ２Ｃｌ２＋２Ｃｌ－ ０．６３

Ｉ Ｈｇ２＋２ ＋２ｅ 幑幐－ ２Ｈｇ ０．７８９
２Ｈｇ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈｇ２＋２ ０．９２０
ＩＯ－３ ＋３Ｈ２Ｏ＋６ｅ 幑幐－ Ｉ－＋６ＯＨ－ ０．２６
ＩＯ－＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｉ－＋２ＯＨ－ ０．４９
Ｉ２＋２ｅ 幑幐－ ２Ｉ－ ０．５３４
Ｉ－３ ＋２ｅ 幑幐－ ３Ｉ－ ０．５３５
ＩＯ－３ ＋２Ｈ２Ｏ＋４ｅ 幑幐－ ＩＯ－＋４ＯＨ－ ０．５６
ＨＩＯ＋Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｉ－＋Ｈ２Ｏ ０．９９
ＩＯ－３ ＋６Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ Ｉ－＋３Ｈ２Ｏ １．０８５

ＩＯ－３ ＋６Ｈ＋＋５ｅ 幑幐－ １
２Ｉ２＋３Ｈ２Ｏ １．１９５



附　　录 ３５５　　

续表

元　素 电　极　反　应 Ｅ／Ｖ

Ｉ ＩＯ－４ ＋８Ｈ＋＋８ｅ 幑幐－ Ｉ－＋４Ｈ２Ｏ １．４

ＨＩＯ＋Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ １
２Ｉ２＋Ｈ２Ｏ １．４５

Ｈ５ＩＯ６＋Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ＩＯ－３ ＋３Ｈ２Ｏ １．６

Ｋ Ｋ＋＋ｅ 幑幐－ Ｋ －２．９２４

Ｌｉ Ｌｉ＋＋ｅ 幑幐－ Ｌｉ －３．０２４

Ｍｇ Ｍｇ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｍｇ －２．３４

Ｍｎ Ｍｎ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｍｎ －１．０５
ＭｎＯ２＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｍｎ（ＯＨ）２＋２ＯＨ－ －０．０５
ＭｎＯ－４ ＋ｅ 幑幐－ ＭｎＯ２－４ ０．５４
ＭｎＯ－４ ＋２Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ ＭｎＯ２＋４ＯＨ－ ０．５７
ＭｎＯ２－４ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＭｎＯ２＋４ＯＨ－ ０．５８
ＭｎＯ２＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｍｎ２＋＋２Ｈ２Ｏ １．２３
ＭｎＯ－４ ＋８Ｈ＋＋５ｅ 幑幐－ Ｍｎ２＋＋４Ｈ２Ｏ １．５１
ＭｎＯ－４ ＋４Ｈ＋＋３ｅ 幑幐－ ＭｎＯ２＋２Ｈ２Ｏ １．６９５

Ｎ Ｎ２＋４Ｈ２Ｏ＋４ｅ 幑幐－ Ｎ２Ｈ４＋４ＯＨ－ －１．１５
２ＮＯ－３ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｎ２Ｏ４＋４ＯＨ－ －０．８５
ＮＯ－２ ＋Ｈ２Ｏ＋ｅ 幑幐－ ＮＯ＋２ＯＨ－ －０．４６
ＮＯ－３ ＋５Ｈ２Ｏ＋６ｅ 幑幐－ ＮＨ２ＯＨ＋７ＯＨ－ －０．３０
ＮＯ－３ ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＮＯ－２ ＋２ＯＨ－ ０．０１
Ｎ２Ｈ４＋４Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ２ＮＨ３·Ｈ２Ｏ＋２ＯＨ－ ０．１
２ＮＯ－３ ＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｎ２Ｏ４＋２Ｈ２Ｏ ０．８０
ＮＯ－３ ＋３Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ＨＮＯ２＋Ｈ２Ｏ ０．９４
ＮＯ－３ ＋４Ｈ＋＋３ｅ 幑幐－ ＮＯ＋２Ｈ２Ｏ ０．９６
ＨＮＯ２＋Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ ＮＯ＋Ｈ２Ｏ １．００
Ｎ２Ｏ４＋４Ｈ３Ｏ＋＋４ｅ 幑幐－ ２ＮＯ＋６Ｈ２Ｏ １．０３
Ｎ２Ｏ４＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ２ＨＮＯ２ １．０７
２ＮＯ－３ ＋１２Ｈ＋＋１０ｅ 幑幐－ Ｎ２＋６Ｈ２Ｏ １．２４６
２ＨＮＯ２＋４Ｈ＋＋４ｅ 幑幐－ Ｎ２Ｏ＋３Ｈ２Ｏ １．２９
２ＮＯ＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｎ２Ｏ＋Ｈ２Ｏ １．５９

Ｎａ Ｎａ＋＋ｅ 幑幐－ Ｎａ －２．７１４

Ｎｉ Ｎｉ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｎｉ －０．２５０

Ｏ Ｏ２＋ｅ 幑幐－ Ｏ－２ －０．５６
Ｏ２＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＨＯ－２ ＋ＯＨ－ －０．０７６
Ｏ２＋２Ｈ２Ｏ＋４ｅ 幑幐－ ４ＯＨ－ ０．４０１
Ｏ２＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２Ｏ２ ０．６８２



３５６　　 无机化学

续表

元　素 电　极　反　应 Ｅ／Ｖ

Ｏ ＨＯ－２ ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ３ＯＨ－ ０．８８
Ｏ２＋４Ｈ＋＋４ｅ 幑幐－ ２Ｈ２Ｏ １．２２９
Ｏ３＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｏ２＋２ＯＨ－ １．２４
Ｈ２Ｏ２＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ２Ｈ２Ｏ １．７７
Ｏ３＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｏ２＋Ｈ２Ｏ ２．０７

Ｏｓ ＯｓＯ４＋８Ｈ＋＋８ｅ 幑幐－ Ｏｓ＋４Ｈ２Ｏ ０．８５

Ｐ ＨＰＯ２－３ ＋２Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ Ｐ＋５ＯＨ－ －１．７１
ＨＰＯ２－３ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２ＰＯ－２ ＋３ＯＨ－ －１．６５
ＰＯ３－４ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＨＰＯ２－３ ＋３ＯＨ－ －１．０５
Ｐ＋３Ｈ２Ｏ＋３ｅ 幑幐－ ＰＨ３＋３ＯＨ－ －０．８８
Ｈ３ＰＯ３＋Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ Ｈ２ＰＯ２＋Ｈ２Ｏ －０．５９
Ｈ３ＰＯ３＋３Ｈ＋＋３ｅ 幑幐－ Ｐ＋３Ｈ２Ｏ －０．４９
Ｈ３ＰＯ４＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ３ＰＯ３＋Ｈ２Ｏ －０．２７６

Ｐｂ ＰｂＩ２＋２ｅ 幑幐－ Ｐｂ＋２Ｉ－ －０．３６５
ＰｂＳＯ４＋２ｅ 幑幐－ Ｐｂ＋ＳＯ２－４ －０．３５５
ＰｂＯ２＋２Ｈ２Ｏ＋４ｅ 幑幐－ Ｐｂ＋４ＯＨ－ －０．１６
Ｐｂ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｐｂ －０．１２６
ＰｂＯ２＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＰｂＯ＋２ＯＨ－ ０．２４８
ＰｂＯ２＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｐｂ２＋＋２Ｈ２Ｏ １．４５５
ＰｂＯ２＋ＳＯ２－４ ＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ ＰｂＳＯ４＋２Ｈ２Ｏ １．６８５

Ｐｔ Ｐｔ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｐｔ＋２ＯＨ－ ０．１６
ＰｔＣｌ２－６ ＋２ｅ 幑幐－ ＰｔＣｌ２－４ ＋２Ｃｌ－ ０．７２
ＰｔＣｌ２－４ ＋２ｅ 幑幐－ Ｐｔ＋４Ｃｌ－ ０．７３
Ｐｔ（ＯＨ）２＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｐｔ＋２Ｈ２Ｏ ０．９８
Ｐｔ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｐｔ 约１．２

Ｒｂ Ｒｂ＋＋ｅ 幑幐－ Ｒｂ －２．９９
Ｓ ＳＯ２－４ ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ ＳＯ２－３ ＋２ＯＨ－ －０．９０

ＳＯ２－３ ＋３Ｈ２Ｏ＋６ｅ 幑幐－ Ｓ２－＋６ＯＨ－ －０．６１
２ＳＯ２－３ ＋３Ｈ２Ｏ＋４ｅ 幑幐－ Ｓ２Ｏ２－３ ＋６ＯＨ－ －０．５８
Ｓ２－２ ＋２ｅ 幑幐－ ２Ｓ２－ －０．５１
Ｓ＋２ｅ 幑幐－ Ｓ２－ －０．５０８
Ｓ＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２Ｓ ０．１４１
Ｓ４Ｏ２－６ ＋２ｅ 幑幐－ ２Ｓ２Ｏ２－３ ０．１７
ＳＯ２－４ ＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ２ＳＯ３＋２Ｈ２Ｏ ０．２０
２Ｈ２ＳＯ３＋２Ｈ＋＋４ｅ 幑幐－ ３Ｈ２Ｏ＋Ｓ２Ｏ２－３ ０．４０
Ｈ２ＳＯ３＋４Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｓ＋３Ｈ２Ｏ ０．４５
Ｓ２Ｏ２－３ ＋２ｅ 幑幐－ ２ＳＯ２－４ ２．０１
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续表

元　素 电　极　反　应 Ｅ／Ｖ

Ｓｂ Ｓｂ２Ｏ３＋６Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ ２Ｓｂ＋３Ｈ２Ｏ ０．１５２
ＳｂＯ＋＋２Ｈ＋＋３ｅ 幑幐－ Ｓｂ＋Ｈ２Ｏ ０．２１２
Ｓｂ２Ｏ５＋６Ｈ＋＋４ｅ 幑幐－ ２ＳｂＯ＋＋３Ｈ２Ｏ ０．５８１
Ｈ３ＳｂＯ４＋２Ｈ＋＋２ｅ 幑幐－ Ｈ３ＳｂＯ３＋Ｈ２Ｏ ０．７５

Ｓｎ Ｓｎ（ＯＨ）２－６ ＋２ｅ 幑幐－ ＨＳｎＯ－２ ＋３ＯＨ－＋Ｈ２Ｏ －０．９６
ＨＳｎＯ－２ ＋Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｓｎ＋３ＯＨ－ －０．７９
Ｓｎ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｓｎ －０．１４０
Ｓｎ４＋＋２ｅ 幑幐－ Ｓｎ２＋ ０．１５

Ｓｒ Ｓｒ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｓｒ －２．８９

Ｔｉ Ｔｉ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｔｉ －１．７５
ＴｉＯ２（无定型）＋４Ｈ＋＋４ｅ 幑幐－ Ｔｉ＋２Ｈ２Ｏ －０．９５
Ｔｉ４＋＋ｅ 幑幐－ Ｔｉ３＋ －０．０４
ＴｉＯ２＋＋２Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ Ｈ２Ｏ＋Ｔｉ３＋ ０．１
Ｔｉ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｔｉ２＋ ０．３７

Ｔｌ Ｔｌ＋＋ｅ 幑幐－ Ｔｌ －０．３３８
Ｔｉ３＋＋２ｅ 幑幐－ Ｔｌ＋ １．２５

Ｖ Ｖ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｖ －１．１８
Ｖ３＋＋ｅ 幑幐－ Ｖ２＋ －０．２５５
ＶＯ２＋＋２Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ Ｖ３＋＋Ｈ２Ｏ ０．３１４
ＶＯ３＋４ ＋６Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ ＶＯ２＋＋３Ｈ２Ｏ １．０３１
ＨＶＯ３＋３Ｈ＋＋ｅ 幑幐－ ＶＯ２＋＋２Ｈ２Ｏ １．１

Ｗ ＷＯ２－４ ＋４Ｈ２Ｏ＋６ｅ 幑幐－ Ｗ＋８ＯＨ－ －１．０５
ＷＯ３＋６Ｈ＋＋６ｅ 幑幐－ Ｗ＋３Ｈ２Ｏ －０．０９

Ｚｎ Ｚｎ（ＣＮ）２－４ ＋２ｅ 幑幐－ Ｚｎ＋４ＣＮ－ －１．２６
Ｚｎ（ＯＨ）２＋２ｅ 幑幐－ Ｚｎ＋２ＯＨ－ －１．２４５
ＺｎＯ２－２ ＋２Ｈ２Ｏ＋２ｅ 幑幐－ Ｚｎ＋４ＯＨ－ －１．２１６
Ｚｎ（ＮＨ３）２＋４ ＋２ｅ 幑幐－ Ｚｎ＋４ＮＨ３（ａｑ） －１．０３
Ｚｎ２＋＋２ｅ 幑幐－ Ｚｎ －０．７６２

　　注：１标准电极电势值皆为水溶液中电极反应的标准电极电势。

２电极反应中出现Ｈ＋的为酸性溶液，出现ＯＨ－为碱性溶液中的标准电极电势。若
无Ｈ＋或ＯＨ－参加的电极反应则要根据电极反应式中物质的形式来考虑酸碱性介质。例
如，Ｆｅ２＋＋２ｅ － Ｆｅ电极反应，式中虽无Ｈ＋或ＯＨ－参加，但Ｆｅ２＋的形式只存在于酸
性溶液中，所以此为酸性溶液中的标准电极电势。

３按元素符号的英文字母顺序排列。
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