高中无机化学反应类型归纳与总结

1氧化还原反应
高中阶段所学的氧化还原反应可分为单质参与的反应和具有氧化性或还原性的重要化合物参与的反应两大类，下面我们简要回顾一下这两大类反应。

⑴氧化性单质的反应
主要为O2、O3、卤素单质、S、N2、P等非金属单质参与的反应，以化合反应为主，其中应注意下面几个问题：

I. O2做氧化剂时，一般每消耗1molO2转移4mol电子，即O2+4e==2O2-，而O2在溶液中不能存在，因而在不同条件下与O2有关的电极反应为：酸性 O2+4H++4e==2H2O，中性或碱性 O2+2H2O+4e==4OH-，上面的两个电极反应相当重要，请务必熟记！

II. 卤素单质（Cl2、Br2、I2）、S、N2、P做氧化剂时，一般都会生成最低负价的化合物，其中应注意下面几点：①氧化性Cl2>S，Cl2与还原性单质反应能生成该单质的最高价态化合物，而S有时只能生成较低价态化合物，如2Fe+3Cl2==2FeCl3  Fe+S==FeS，Cu+Cl2==CuCl2  

2Cu+S==Cu2S（黑色）；②高中课本上出现过的N2参与的反应总共只有3个：N2＋O2==2NO，3Mg+N2==Mg3N2 3H2＋N2==2NH3。

III. F2的性质较特殊，高中阶段中F2参与的特殊反应有2F2＋2H2O === 4HF＋O2和2F2＋2NaOH＝2NaF＋OF2＋H2O，而F2与NaCl、NaBr溶液等不能发生置换反应。

IV. 高中阶段里出现的“燃烧”一般指物质在气体中发生的剧烈反应，燃烧时一般都会伴随有发光、放热等现象，而下面对一些特殊的燃烧现象作简要的归纳：

①在氧气中燃烧：硫磺跟氧气：发出明亮的蓝紫色火焰；红磷跟氧气：生成大量白烟（P2O5），白烟易溶于水；铁跟氧气：持续剧烈燃烧，火星四射，铁丝熔成小球，生成黑色固体（Fe3O4）；镁条燃烧：发出耀眼白光；乙炔与氧气：火焰明亮，带有浓烟（碳的质量分数很大），燃烧时火焰温度很高（破坏碳碳三键需要的能量很大）；
②在其它气体中燃烧：氢气在氯气中燃烧：发出苍白色火焰；红磷在氯气中燃烧：有白色烟雾（PCl3和PCl5的混合物）生成；铜片在氯气中燃烧：产生棕黄色的烟（CuCl2），溶于水生成绿色或蓝色溶液（由浓度决定）；镁条在二氧化碳中燃烧：有黑色和白色的两种固体生成。
③反应物的量与燃烧的关系：a. 含有碳元素的可燃物质不完全燃烧时都会生成CO，进一步燃烧能使CO发生2CO+O2==2CO2，完全燃烧时碳元素完全转化为CO2；b. 钠在空气中氧化成Na2O失去金属光泽，而钠在空气中燃烧生成淡黄色固体（Na2O2）；c. 硫化氢气体不完全燃烧时，在火焰上罩上蒸发皿，蒸发皿底部有黄色的粉末；硫化氢气体完全燃烧，生成有刺激性气味的气体，气体能使品红溶液褪色。反应方程式为2H2S+O2==2S+2H2O（不完全燃烧） 2H2S+3O2==2SO2+2H2O（完全燃烧）
V. 高中课本中简单提到了O3，O3是一种极强的氧化剂，发生氧化还原反应时通常会生成O2，如O3+2KI+H2O==2KOH+I2+O2，这一反应似乎不符合一般的氧化还原反应的规律，以高中阶段的知识无法深究，记下来即可。实际上，从分子的结构角度来说，O3分子中一个氧原子是-2价，两个氧原子是+1价，这个反应与氧化还原反应的规律并不矛盾。

(2)还原性单质的反应
主要为金属或H2、C、Si非金属单质参与的反应，这些物质一般只有还原性，注意下面几个问题即可。

I. 高中阶段出现的金属单质能发生的反应一般只有与非金属单质的化合反应，与H2O、酸、氧化物、盐类的置换或类似置换的反应和与强氧化性物质（浓硫酸、硝酸等）的氧化还原反应三种。下面对一些重要的反应作一个简要的归纳：

①金属与水的反应：

a. 2Na＋2H2O ===2NaOH＋H2↑现象：浮、游、球、响、红——金属钠浮在水面上，溶成小球，四处游动，发出嘶嘶的声音，滴加酚酞溶液变红；

b. Mg+2H2O==Mg(OH)2+H2↑现象：在热水中反应，生成白色固体并放出无色气体，滴酚酞试液变红，过一段时间后又变回无色（氢氧化镁分解或加热时酚酞被氧化）

c. 2Al＋2NaOH+2H2O ==2NaAlO2+3H2↑现象：铝片与纯水很难反应，但与氢氧化钠溶液在常温下即反应，放出无色气体。注意这一反应的本质仍是铝与水的反应，可以看成2Al+6H2O==2Al(OH)3+3H2和Al(OH)3+NaOH==NaAlO2+H2O两个反应的加合，反应中被还原的物质是H2O而不是NaOH。

d. 3Fe＋4H2O(g) ==Fe3O4＋4H2↑注意反应的条件必须是水蒸气，反应在高温条件下进行。

②金属与非氧化性酸、盐类的反应：

金属与非氧化性酸反应生成H2，注意金属的活动型与反应速率的关系即可。

金属与盐类的置换反应一般发生在K、Ca、Na之后的金属之间，注意描述现象时的用语，如“将一洁净铁钉浸入硫酸铜溶液中，铁钉表面有红色物质附着，溶液颜色逐渐变浅”，从金属和溶液两方面回答。应注意最好不要说“铁钉逐渐溶解”，因为在实际的操作中“溶解”是看不到的。

K、Ca、Na与活动型较低的盐类的反应时，金属先与水反应，如2Na＋2H2O ===2NaOH＋H2↑，然后生成的OH-与溶液中的金属离子结合生成沉淀3NaOH＋FeCl3===3NaCl＋Fe(OH)3↓，写成总式即6Na＋2FeCl3＋6H2O==6NaCl＋2Fe(OH)3↓＋3H2↑，实验现象为“金属逐渐溶解，生成红褐色沉淀，放出无色气体，溶液的颜色变浅”。

③金属与氧化物的反应

金属与氧化物发生的置换反应同样应遵循金属活动型的规则。这类反应中，有些是工业上制取某些金属单质的方法。这类反应通常都会放出大量的热量。如

铝热反应：2Al＋Fe2O3==2Fe＋Al2O3  8Al＋2Fe3O4==9Fe＋4Al2O3  实验现象：剧烈的反应，放出大量的热，同时纸漏斗被烧穿，有熔溶物（铁珠）落入沙中
工业上制钒、铬、锰单质均用铝热法 4Al+3MnO2==2Al2O3+3Mn
镁与氧化铝固体在高温下反应  3Mg+Al2O3==3MgO+2Al 

II. H2、C、Si发生的氧化还原反应

C+2CuO==2Cu＋CO2↑  H2＋CuO==Cu＋H2O 实验现象：均生成红色固体，前者生成能使澄清石灰水变浑浊的气体，后者的试管壁上出现水珠。

C＋H2O==CO＋H2（可逆反应）
 Si＋2NaOH＋H2O === Na2SiO3＋2H2↑(反应的实质是：Si作还原剂，H2O作氧化剂)
 工业上制取粗硅：2C＋SiO2==Si＋2CO↑ 副反应3C＋SiO2==SiC＋2CO↑注意只生成CO

粗硅提纯：Si+2Cl2 ==SiCl4  SiCl4+2H2==4HCl+Si
(3)氧化性化合物的反应
高中阶段所学的形成化合物的氧化剂主要是浓H2SO4、HNO3等强氧化性酸，MnO4-、Cr2O72-、ClO3-、ClO-、Fe3+等离子以及MnO2、PbO2、H2O2等其它氧化剂。请牢记这些氧化剂发生反应时常见的自身变化

浓硝酸：NO3-+2H++e ==NO2↑+H2O  稀硝酸：NO3-+4H++3e ==NO↑+ 2H2O  
酸性高锰酸钾溶液：MnO4-+8H++5e==Mn2+ + 4H2O
酸性重铬酸钾溶液：Cr2O72-+14H++6e==2Cr3++7H2O
ClO3-和ClO-通常被还原成Cl-，Fe3+被还原成Fe2+，MnO2被还原成Mn2+，H2O2一般被还原成H2O，浓硫酸发生的氧化还原反应不属于离子反应，因为发生反应时起作用的是H2SO4分子，H2SO4一般被还原成SO2。

下面两组非常经典的反应：

 C＋2H2SO4(浓)==CO2↑＋2SO2↑＋2H2O 两种气体都能使澄清石灰水变浑浊

 C＋4HNO3 (浓)==CO2↑＋4NO2↑＋2H2O  3C＋4HNO3 (浓)==3CO2↑＋4NO↑＋2H2O  

Cu＋2H2SO4 (浓)==CuSO4＋SO2↑＋2H2O（反应条件加热），
Cu＋4HNO3 (浓)==Cu(NO3)2＋2NO2↑＋2H2O，
3Cu＋8 HNO3 (稀)==3Cu(NO3)2＋2NO↑＋4H2O 金属与强氧化性酸的反应均体现了酸的强氧化性和酸性。

浓硫酸与硝酸与其它还原剂的反应的情况大体上并无太大差别，写方程式时最好先写离子方程式，生成物一侧为“氧化产物+气体+H2O”，然后再配平或改写为化学方程式。

写MnO4-、Cr2O72-、ClO3-、ClO-等离子发生的氧化还原反应的方程式的方法与上面方法是一样的，按“氧化剂+还原剂+H+==氧化产物+还原产物+H2O”来写即可，最好先写离子方程式，然后按题目要求改写成化学方程式。

此外，还应注意一个很特殊且经常考到的反应，即酸性高锰酸钾溶液与双氧水溶液间发生反应：2MnO4-+5H2O2+6H+==2Mn2+ +5O2↑+ 8H2O，这个反应中H2O2做还原剂，自身转化为O2和H+，因而反应生成的H2O的氧全部来源于MnO4-。

(4)还原性化合物的反应
高中阶段所学的还原性化合物不多，同学们只需无机化合物中的掌握“四大还原剂”即可，即I-（HI）、S2-（H2S）、SO32-(SO2)、Fe2+，下面对这些还原剂做一个简要说明。

I. 上面四种还原剂被氧化时，I-（HI）的氧化产物一般为I2，SO32-(SO2)的氧化产物一般为SO42-，Fe2+的氧化产物一般为Fe3+。而S2-（H2S）相对特殊，因为生成的S仍有一定的还原性，但由于S是沉淀，已经从溶液反应体系中析出，有时无法被一些较弱的氧化剂（如Fe3+、Cl2、H2O2等）继续氧化，此时应在方程式中将硫写成以单质析出的形式。而浓硫酸、硝酸、酸性高锰酸钾溶液的氧化性很强，能继续氧化S单质，故方程式中应将氧化产物写成SO42-离子的形式。如无机化学中一个很有趣的实验：

FeCl3溶液与Na2S溶液反应 2Fe3++S2-==2Fe2++S↓若S2-过量，生成的Fe2+还能与之结合成黑色的FeS沉淀 Fe2++S2-==FeS↓，此时试管中会产生两种颜色的沉淀，整体会显棕色，而试管里的溶液将变成无色透明

而将在反应后的试管中加入稀硝酸，沉淀会全部消失，而溶液的颜色又会变回黄色，此过程中发生的反应有 FeS+3NO3-+4H+ ==Fe3++SO42-+3NO↑+2H2O；S+2NO3-==SO42-+2NO↑
II. 若不考虑较复杂的SO32，其它几种还原性的离子的还原性强弱顺序为I->Fe2+>S2->Br->Cl-，这是一个相当重要的式子，尤其适用于判断氧化还原反应发生的先后顺序。如将氯气通入FeI2溶液和FeBr2溶液，发生的反应便是不一样的，前者是I-先反应，即先发生反应Cl2+I-==2Cl-+I2，后者则是Fe2+先反应，即先发生Cl2+2Fe2+==2Cl-+2Fe3+。

III. 而I-的还原性很强，常温下能与Cu2+反应，生成白色的CuI沉淀，这个反应是定量测定Cu2+的重要方法 2Cu2++4I-==2CuI+I2；

IV. 上面所列举的还原性物质都容易被空气中的O2氧化，应掌握它们与氧气反应的方程式。这几条方程式并不好写，可从离子方程式入手，先写O2+2H2O+4e==4OH-，然后与还原剂的电对反应加合，如

O2+4I-+2H2O==2I2+4OH-  I-过量时生成的I2以I3-形式存在，不会继续发生歧化反应生成IO3-
Fe2+被氧气氧化 12Fe2++3O2+6H2O==4Fe3++4Fe(OH)3↓此方程式不太好写，实际上第一步反应为4Fe2++O2+2H2O==4Fe3++4OH-，但有反应Fe3++3OH-==Fe(OH)3↓，将等号右边进行适当的调整便可写出

此外课本上出现的将NaOH溶液滴入FeSO4溶液中制取Fe(OH)2的实验也是一个重要的考点。整个实验中应注意的问题有

①实验的操作：胶头滴管伸入液面以下

②Fe(OH)2被氧化成Fe(OH)3的化学方程式4Fe(OH)2+O2+2H2O==4Fe(OH)3；

③实验的现象：有白色絮状沉淀生成，立即转变为灰绿色，一会儿又转变为红褐色
V. 非金属元素的氢化物一般都有一定的还原性，它们发生反应的情况与相应的负价离子反应的情况一般来说是一样的，下面总结一些与氢化物的还原性有关的重要问题：

①不能用浓硫酸和NaBr、NaI来制取HBr和HI，因为浓硫酸有强氧化性，加热状态下会发生反应2HBr(HI)+H2SO4==Br2(I2)+SO2+2H2O，实验室中可采用同样是高沸点酸的浓磷酸。

②H2S与SO2的反应2H2S+SO2==3S+2H2O是高中阶段所学的唯一的SO2作氧化剂的反应，这个反应在常温下极易发生，因而H2S与SO2是绝对不能共存的。

③ SiH4和PH3是同学们较为陌生的物质。二者都极不稳定，在空气中能自燃，它们燃烧的方程式为 SiH4+2O2==SiO2+H2O，2PH3+4O2==P2O5+3H2O，燃烧时会出现大量的白烟（固体颗粒），而PH3便是墓地里“鬼火”的来源。在这里我们可以引入另外一种有强还原性、易自燃的气体——SiCl4，其燃烧方程式为 SiCl4+2O2==SiO2+4HCl，反应的现象是“出现大量的白色烟雾（HCl气体溶解产生的小液滴与SiO2固体的混合物）”。

④NH3并不是一种强还原剂，而高中阶段里接触过的NH3发生的还原反应也并不多，最常见的便是催化氧化反应 4NH3+5O2==4NO+6H2O 反应条件为“以铂丝作催化剂，加热”，此外，NH3能在纯氧中燃烧，发生反应 4NH3+3O2==2N2+6H2O，不过在高考化学推断题中一般只考查前者，若无明显提示不需要考虑后一个方程式。NH3还能发生的氧化还原反应有

2NH3+3Cl2==N2+6HCl，NH3过量时可写作8NH3+3Cl2==N2+6NH4Cl，这个反应的速率很快，常温下会立即反应，NH3过量时观察到的现象为“黄绿色褪去，产生大量白烟”

2NH3+3CuO==3Cu+N2+3H2O，现象：黑色CuO固体变红，将气体通过浓硫酸后可收集N2
⑤同学们在高中阶段会在一些“STS信息题”中接触到肼——N2H4，这是一种很强的还原剂，其氧化产物是无污染的N2，适合做燃料和高效的还原剂。它的相对分子质量32与O2相同，是一个很好的命题点。写方程式时可以把N2H4中的N看成-2价，如N2H4与H2O2溶液的反应 N2H4+2H2O2==N2+4H2O
2溶液中的离子反应
高中无机化学的内容里，溶液中的离子反应的知识同样占有十分重要的地位。根据教材所述，离子反应的实质是“反应总是向反应物中某种离子的浓度减小的方向进行”。因而溶液中发生离子反应时必然伴随着原来的一种离子的显著变化，即生成难溶物质、挥发性物质、弱电解质，或伴随氧化还原反应的发生。实际上，复杂的溶液往往是一个“多重平衡”的体系，离子反应的真正的本质应是溶液体系的平衡被打破，溶液里的电离平衡、沉淀-溶解平衡、电化学平衡等发生移动的结果。下面将对溶液中的离子反应的一些重点问题进行简要分析。

(1)沉淀反应
沉淀反应是离子反应中最常见的一种反应。反应的实质是溶液中形成沉淀的离子打破了沉淀-溶解平衡，促使平衡向沉淀的方向移动，溶液中反应物的离子浓度减小。对于沉淀反应，同学们应注意下面几个问题

I. 沉淀归纳
高中阶段所接触过的能在反应中形成沉淀的难溶物、微溶物（未注明颜色的均为白色）

①单质：S（淡黄色）、Ag（形成银色的银镜）

②难溶性碱（多形成絮状沉淀）：Cu(OH)2（蓝色）、Fe(OH)3（红褐色）、Fe(OH)2（不稳定，在空气中会被氧化）、Al(OH)3、Zn(OH)2、Mg(OH)2、Ca(OH)2（微溶物）、AgOH（白色沉淀、不稳定，分解成棕色Ag2O沉淀）

③易沉淀阳离子形成的盐：银盐：AgCl、AgBr（浅黄色）、AgI（黄色）、Ag3PO4（黄色）、Ag2SO4（微溶）；铅盐：PbCl2、PbSO4
④不易沉淀的阴离子形成的盐：BaSO4、NaHCO3（从饱和溶液中析出）

⑤易沉淀的阴离子形成的盐：碳酸盐：CaCO3、BaCO3、MgCO3（微溶）、Ag2CO3、ZnCO3；亚硫酸盐：CaSO3、BaSO3、ZnSO3；金属硫化物：ZnS（白色），FeS、CuS、Cu2S、PbS、AgS（均为黑色），HgS（红色）；磷酸盐：除钾、钠、铵盐外均难溶，课本上接触过Ca3(PO4)2（重钙）；其它：CaF2、CaC2O4
⑥其它：Cu2O（红色，醛与新制Cu(OH)2反应得到）、H2SiO3、

II. 沉淀的生成与溶解
下面我们对高中无机化学中与沉淀有关的重要反应和现象进行一个简单探讨。

①一种物质以沉淀的形式从溶液中析出有两种方式：a. 溶液中的离子发生化学反应形成难溶物，这是最常见的一种析出沉淀的方式；b. 溶质从饱和溶液中析出，这种析出方式有两种可能，一为溶解度的改变使溶质结晶析出；或者是因为多种溶质共存时，溶解度小者便会结晶析出。如著名的侯氏制碱法，其基本反应原理为CO2+NH3+NaCl==NH4Cl+NaHCO3↓，提取NaHCO3便利用了NaHCO3的溶解度比NH4Cl小的特点。

②并不是反应式中生成难溶物便代表该反应是沉淀反应。如水解反应和生成胶体的反应。这两种反应的基本原理是相同的，生成的难溶物微粒的直径都比其距离小得多，不能构成沉淀。

③高中阶段接触了一些使沉淀溶解的方法，这些方法可以大致归为下面几类：

a. H+溶解

适用于难溶的弱酸盐或难溶性碱的沉淀，如CaCO3+2H+==Ca2++H2O+CO2↑Cu(OH)2+2H+==Cu2++2H2O但应注意金属硫化物的溶解较为特殊，如CuS既不溶于水也不溶于酸，于是有高中阶段里的一个特殊方程式Cu2++H2S==Cu2+↓+2H+，反应出现了“弱酸制强酸”的现象。而FeS、ZnS能溶于酸，故有FeS（ZnS）+2H+==Fe2+（Zn2+）+H2S↑
b. OH-溶解

高中阶段里能溶于碱的沉淀除了耳熟能详的“Al系列”之外，还有“Si系列（Si、SiO2、H2SiO3）”“P系列（P、P2O5）”以及S单质。Si单质生成SiO32-并放出H2，而S、P溶于热的碱液会发生歧化反应；而酸性氧化物SiO2、P2O5以及弱酸H2SiO3便无须多说，下面是一些应注意的方程式：

Al2O3+2OH-==2AlO2-+H2O  SiO2+2OH-==SiO32-+H2O
Al(OH)3+OH-==AlO2-+H2O  注意AlCl3溶液与NaOH溶液反应的相关问题，NaOH过量时，反应的总式为Al3++4OH-==AlO2-+2H2O，因此应注意n(AlCl3)）/n(NaOH)=1:3和1:4的两个临界点
3S+6OH-==2S2-+SO32-+3H2O 需在热的碱液中进行，是除去容器壁残留的硫固体的方法之一，另一种方法是使用CS2溶解

c. 氧化还原反应溶解

这是对付不溶于强酸和强碱的沉淀的最好方法。最常用的除沉淀试剂是硝酸，因为硝酸本身有很强的氧化性，且自身转化为气体、几乎不会与任何阳离子结合成新的沉淀的NO3-和H2O，操作上十分便捷。（一般不用浓硫酸，因为浓硫酸的反应大多需要加热，且副反应多，操作不便）

硝酸可以溶解Cu、Hg、Ag等不活泼金属和绝大多数金属硫化物沉淀。而将浓盐酸与浓硝酸按3：1比例可配制成王水，可以溶解Pt、Au等极不活泼的金属和HgS等极难溶的硫化物沉淀。（王水中浓盐酸是“配位剂”，有助于金属离子形成配离子迅速脱离溶液体系，硝酸才是真正的氧化剂）

硝酸溶解的一个典型应用便是用稀硝酸除去“银镜”3Ag+4H++NO3-==3Ag++NO↑+2H2O
不溶于稀硫酸的CuS也可用稀硝酸除去 3CuS+8NO3-+8H+==3Cu2++3SO42-+8NO↑+4H2O
d. 配合反应溶解

在无机化学中，利用配合反应是溶解难溶物的重要且十分有效方法。高中阶段里只接触过一个实例：配制银氨溶液中AgOH+2NH3==Ag(NH3)2++OH-
这里归纳一些银氨溶液的注意事项：配制银氨溶液过程中必须将氨水滴入硝酸银溶液中，直至最初生成的沉淀恰好完全溶解，NH3不能过量，否则无法进行判断；银氨溶液必须现配先用，且用完后一定要及时处理！处理办法是用盐酸将Ag+沉淀出来，即Ag(NH3)2++Cl-+2H2O==AgCl↓+2NH3·H2O。

(2)水解反应
水解反应是高中阶段最重要的知识点之一，在化学推算题中也常常出现相关的知识的考察。此处便不再列举水解反应的相关知识点，仅对两个问题进行一些适当的说明。

I. 水解方程式的书写
水解方程式的基本形式就是中和反应的逆反应而已，对于阳离子，带多少正电荷就与多少分子的H2O反应；对于多元弱酸根阴离子，一定要分步写出水解的方程式，不做要求时一般写出第一步即可。如

Fe3+水解 Fe3++3H2O


Fe(OH)3+3H+ ；AlO2-水解 AlO2-+2H2O

Al(OH)3+OH‑
CO32-水解 CO32-+H2O

HCO3-+OH-  HCO3-+H2O

H2CO3+OH-   不能写成总式！

II. 双水解反应
    双水解反应是非氧化还原反应中在推断题里出现频率极高的一类反应。这类反应的原理并不复杂，即弱酸根水解产生的OH-与金属阳离子水解产生的H+结合成H2O，使两种离子的水解平衡向水解方向移动而互相促进水解。双水解反应常伴随沉淀和气体的生成，反应较为彻底，故反应式不写可逆符号。

写双水解反应的方程式可以用最原始的方法：先写各自的水解式再加合起来，最后扣去水。但其实只要仔细观察，就可以发现两条规律：①双水解反应的生成物一侧总电荷必为0；②H2O不可能为生成物。则写方程式时，先写出右边的沉淀或气体，再根据电荷守恒规则配平参与反应的两种离子，最后看情况在左边补上H2O即可。如

泡沫灭火器的原理 Al3++3HCO3-==Al(OH)3↓+CO2↑现象：生成白色沉淀，放出无色气体
Al2S3固体的水解2Al3++3S2-+6H2O==2Al(OH)3↓+3H2S↑ 现象：生成白色沉淀，放出无色有臭鸡蛋气味的气体。因此Al2S3只能用Al与S固体共热反应制取

Al3++3AlO2-+6H2O==4Al(OH)3↓ “Al家族”的三大主角“聚首”的反应，出现频率极高！

(3)酸式盐
在离子反应这一部分，高中化学与初中化学最大的区别莫过于酸式盐的大量出现。酸式盐的性质多样，反应时关系复杂，是化学推断题中非常青睐的考点。下面便对酸式盐做一个简要的总结。

I. 基本概念
酸式盐是弱酸中的氢离子部分被碱中和的产物，其中含有酸式酸根离子。酸式盐在晶体态和熔融态时只存在阳离子和酸式酸根阴离子，而溶于水中能部分或完全电离，生成三种以上的离子。酸式盐的电离方程式如下

完全电离（中学阶段只有HSO4-）： NaHSO4==Na++H++SO42-
部分电离：NaHCO3==Na++HCO3-     HCO3-

H++CO32-
                NaH2PO4==Na++H2PO4-   H2PO4-

H++HPO42-    HPO42-

H++PO43-
多级电离的后一步电离的程度都必然比前一步小。

II. 酸式盐的溶解性
酸式盐溶解的基本规律是：除了钾、钠、铵盐外，金属酸式盐的溶解度都比相应的正盐大；多元酸式盐中含可电离的氢越多，其溶解度越大。

如将CO2、SO2气体通入澄清石灰水中，开始时产生白色沉淀，但继续通入气体，白色沉淀会溶解，即发生反应CaCO3（CaSO3）+CO2+H2O==Ca(HCO3)2（Ca(HSO3)2） 此处提醒一个问题，就是直接将大量SO2气体通入澄清石灰水中时，实际是看不到沉淀的，因为SO2在水中的溶解度比CO2大得多，生成的沉淀很快就被溶于水中的SO2溶解了。

若直接写总式，下面的反应可写成 CO2（SO2）+OH-==HCO3-（HSO3-）
若将CO2通入饱和碳酸钠溶液中，会有结晶沉淀析出 Na2CO3+CO2+H2O==2NaHCO3↓
注意上面反应的“沉淀”和一般的沉淀是不一样的。饱和溶液中析出的“沉淀”是盐的结晶，有一定外形且是透明的；而一般的沉淀是固体颗粒或结成絮状的固体带，聚集度较大，能显出一定的颜色。

     一般来说，中学阶段的所接触的酸式盐都是可溶的，只是溶解度存在差异而已。唯一的例外是磷酸一氢钙（Ca(HPO4)2），它是微溶的酸式盐。而磷酸二氢盐都是可溶的，因而在农业生产中，偏酸性的土壤更有利于磷的吸收，因为H+能将溶解度小的磷酸盐和磷酸氢盐转化为可溶的磷酸二氢盐，发生反应Ca(HPO4)2+H+==Ca2++H2PO4-，便于植物根系吸收。而施用磷肥时，磷肥不能与碱性肥料（草木灰等）混用，以防二者反应生成难溶物。

III. 酸式盐的两性
弱酸的酸式盐必然有两性，即其既能与酸又能与碱反应。这是由酸式酸根离子在溶液中存在的电离-水解的矛盾关系决定的。H+或OH-能促进一者，抑制另一者，从而使酸式盐表现出酸与碱的共同性质。如

HCO3-+H+==H2O+CO2↑  HCO3-+OH-==CO32-+H2O；
 HS-+H+==H2S↑   HS-+OH-==S2-+H2O； HPO42-+H+==H2PO4-； HPO42-+OH-==PO43-+H2O
弱酸酸式盐的溶液的酸碱性由电离-水解中优势者决定，电离占优势则显酸性，水解占优势则显碱性。如NaHCO3溶液显碱性 HCO3-+H2O==H2CO3+OH-
亚硫酸的酸性很强，甚至强于磷酸（H2SO3 pKa1 1.89，H3PO4 pKa1 2.13）。亚硫酸与磷酸一级电离后得到的阴离子HSO3-和H2PO4-仍有一定的酸性，其电离能力大于水解能力，因而其盐溶液呈酸性。

酸式盐溶液与相应的正盐比较，其相应的碱性则较弱，如溶质浓度相同时pH：NaHCO3溶液<Na2CO3溶液。其原因可以简单地看成正盐酸根离子要多进行一步水解 CO32-+H2O[image: image7.jpg]


HCO3-+OH-  提供一个规范的解释，不作要求：HCO3-和CO32-分别是H2CO3和HCO3-的“共轭碱”，酸性显然有H2CO3>HCO3-，由酸碱的质子理论，共轭碱的碱性有CO32->HCO3-。

IV. 酸式盐的热稳定性
一般酸式盐的热稳定性比相应的碳酸盐差。但一定要注意的一点是，谈论“热稳定性”一定是在物质的固体状态，酸式盐在溶液中是不会发生分解的。

2NaHCO3==Na2CO3+CO2↑+H2O↑ 若要获得NaHCO3晶体，最好不要直接蒸干溶液，否则蒸发过程中析出的晶体会被加热分解掉。

Ca(HCO3)2==CaCO3↓+CO2+H2O 自然界中溶洞景观的形成过程，便是CaCO3洞中被溶有大量CO2的水溶解，转化成可溶的Ca(HCO3)2，温度升高时Ca(HCO3)2又分解重新生成CaCO3，从而使溶岩形成了各种独特的形状。

V. 酸式盐的定量反应关系
酸式盐生成沉淀、气体时的定量反应是高中阶段里非常热门的知识点，常出现在离子反应与离子方程式的相关考题中。所涉及的方程式并不多，但容易混淆。其实，写这些方程式有许多的诀窍，下面便摘取几组常考到的方程式。

①NaHSO4溶液与Ba(OH)2溶液

原理：中和反应H++OH-==H2O 沉淀反应 Ba2++SO42-==BaSO4↓
反应有两个重要临界点：恰好沉淀完全 H++SO42-+Ba2++OH-==BaSO4↓+H2O
 溶液恰好呈中性 2H++SO42-+Ba2++2OH-==BaSO4↓+2H2O
若将NaHSO4溶液滴入Ba(OH)2溶液，沉淀1molSO42-只需要1molBa2+，而1molBa(OH)2尚有1molOH-，此时溶液显碱性。继续加NaHSO4溶液，实际上只是发生中和反应；

若将Ba(OH)2溶液滴入NaHSO4溶液，溶液先达到中性，接下来只是Ba2++SO42-==BaSO4的反应。也可以用化学方程式来记忆这组方程式，前者生成NaOH，后者生成Na2SO4。

②NaHSO4溶液和Ba(HCO3)2溶液

原理：HCO3-+H+==H2O+CO2↑ 沉淀反应 Ba2++SO42-==BaSO4↓
 若NaHSO4过量，则发生  Ba2++2HCO3-+2H++SO42-==BaSO4↓+2CO2↑+2H2O
 若Ba(HCO3)2溶液过量，则发生  Ba2++HCO3-+H++SO42-==BaSO4↓+CO2↑+H2O
这组反应实际上只是把上一组的OH-换成了HCO3-，相应的反应也变成了产生CO2气体的反应，但反应的本质是大同小异的，离子方程式的形式也无太大差别。

③NaHCO3溶液和Ca(OH)2溶液

原理：HCO3-+OH-==CO32-+H2O 沉淀反应 Ca2++CO32-==CaCO3↓
若NaHCO3过量，则发生 2HCO3-+Ca2++2OH-==CaCO3↓+CO32-+2H2O
若Ca(OH)2过量，则发生 HCO3-+Ca2++OH-==CaCO3↓+H2O
按化学方程式理解，前者HCO3-过量，还有未沉淀的CO32-，生成物有Na2CO3；后者Ca(OH)2过量，有未反应的OH-，生成物中有NaOH。

这两个方程式的计量比可简记为“小苏打（HCO3-）多则水（生成物的H2O）多”。

④Ca(HCO3)2溶液和NaOH溶液

原理：HCO3-+OH-==CO32-+H2O 沉淀反应 Ca2++CO32-==CaCO3↓
 若NaOH过量，则发生  2HCO3-+Ca2++2OH-==CaCO3↓+CO32-+2H2O
 若Ca(HCO3)2过量，则发生 HCO3-+Ca2++OH-==CaCO3↓+H2O
这组反应其实只是将上一组的阴阳离子作了个调换而已，反应原理是一样的，离子方程式也相同。

⑤多元弱酸的正盐与酸的反应

原理：若HxA为x元弱酸（x>1），当n(H+)<n(Ax-)=x:1时，将生成酸式盐
  Na2S溶液与少量盐酸反应 H++S2-==HS-
   Na2S溶液与过量盐酸反应 2H++S2-==H2S
应注意，向碳酸钠溶液中滴入盐酸，虽然反应式中不显示气体的生成，但由于盐酸的液滴滴入时，在溶液表面形成了“局部过量”的情况，此时会有少量的气泡出现。

VI. 其它问题
同学们应注意下面一个现象：在一般的实验室里进行的化学反应中，较多情况下会生成酸式盐，因为实验室中往往要加入过量的某种反应物以确保反应完全。如

SO2通入Na2CO3溶液中 SO2+CO32-+H2O==HSO3-+CO2
但一定要特别小心下面这个方程式：

CO2通入苯酚钠溶液中 CO2+C6H5O-==C6H5OH+HCO3-
记住，无论CO2是否过量，反应都只能生成HCO3-！因为苯酚的酸性比HCO3-弱，所谓的“强酸制弱酸”的生成物是HCO3-。

    HSO3-离子也能与CO32-离子反应，生成HCO3-和SO32-  HSO3-+CO32-==HCO3-+SO32-
若HSO3-过量，还能与生成的HCO3-继续反应，放出CO2
3其它类型反应
    上面所提到的氧化还原反应和离子反应都是形式比较“规范”的，如氧化还原反应一节里，反应的形式大都遵循“氧化剂+还原剂+其它反应物==氧化产物+还原产物+其它生成物”。但还有一些特殊的反应，它们或者不是氧化还原反应，或者是形式特别的氧化还原反应。我们在下面便对这类反应进行简要的总结。
(1)分解反应
分解反应是我们在初中时便接触到的反应类型，也非常容易辨识。分解反应有一定的规律性，在推断题中，出现频率非常高。我们可以把学过的分解反应进行一个归类。
I. 含氧酸的分解
    绝大多数含氧酸的热稳定性差，受热脱水生成对应的酸酐。
①常温下酸酐是稳定的气态氧化物，则对应的含氧酸往往极不稳定，常温下可发生分解，如； H2CO3==H2O+CO2↑H2SO3==H2O+SO2↑实际上H2SO3在溶液中是不存在的
②常温下酸酐是稳定的固态氧化物，则对应的含氧酸较稳定，在加热条件下才能分解，如。H4SiO4（原硅酸）==H2SiO3+H2O  H2SiO3==H2O+SiO2  这是制取硅胶（SiO2·xH2O）的原理
③某些含氧酸易受热分解并发生氧化还原反应，得不到对应的酸酐，如
浓硝酸的分解 4HNO3==4NO2↑+O2↑+2H2O 见光或加热时分解，产生的NO2重新溶于溶液中使浓硝酸显黄色，因而储存浓硝酸必须用棕色瓶。
次氯酸的分解 2HClO==2HCl+O2↑ 氯水久置后，HClO分解，溶液实际上已经变成了盐酸，因而使用氯水时一定要用新制的。
II. 氢氧化物的分解
    金属氢氧化物的热稳定性基本规律是：金属的金属性越强，碱的热稳定性越强，即氢氧化物的碱性越强，热稳定性越强。金属活动顺序表中K、Na、Ca之后的金属的氢氧化物一般都能在加热时分解。如
2Al(OH)3（Fe(OH)3）==Al2O3（Fe2O3）+3H2O 
Cu(OH)2==CuO+H2O  2AgOH==Ag2O+H2O 一般情况下AgOH一生成就分解成了棕黑色的Ag2O
III. 盐类的分解
    盐类的热分解是一个非常复杂的问题，很多时候并不具有很明显的规律性。含氧酸盐的热分解所遵循的大致规律是：①酸不稳定，其对应的盐也不稳定，如碳酸盐；酸较稳定，其对应的盐也较稳定，如硝酸盐、硫酸盐。②对于同一种酸所对应的盐，其热稳定性有正盐＞酸式盐＞酸，如热稳定性Na2CO3>NaHCO3>H2CO3。③对于同一个酸根的盐，热稳定性碱金属盐＞过渡金属盐＞铵盐。④对于同一成酸元素，其高价含氧酸盐比低价含氧酸盐稳定,如稳定性Na2SO4>Na2SO3。但要注意对于碱金属的硝酸盐，这条规律不适用，如稳定性 KNO2>KNO3。下面我们具体分析一下各类盐的热分解情况和规律。
①硝酸盐的分解
高温下，金属的硝酸盐也能发生热分解。硝酸盐分解的规律可按照金属活动顺序表来划分，但要注意，任何一种硝酸盐分解都会产生O2，如
a.对于K、Ca、Na，其亚硝酸盐稳定，因而其硝酸盐分解时，产生亚硝酸盐和O2，如:2KNO3==2KNO2＋O2↑
b. 对于活动性在Mg-Cu之间的金属，其氧化物最稳定，最终产物为M的氧化物，NO2和O2，如:
2Cu(NO3)2==2CuO+4NO2↑+O2↑
c. 对于活动性在Cu以后的金属，因其单质最稳定，最终产物为M单质，NO2和O2，如:
2AgNO3==2Ag＋2NO2+O2↑
注意NO2和O2同时生成时，因为NO2也具有一定的氧化性，所以检验气体性质时必须将两种气体都考虑在内。
②硫酸盐的分解
硫酸盐的热稳定性很强，活泼金属的硫酸盐基本上不会分解。我们接触过的硫酸盐分解的情况一般只有两种：
CuSO4高温下分解 CuSO4==CuO+SO3↑  在测硫酸铜晶体中结晶水含量的实验中，若加热温度过高，CuSO4本身会分解，使得反应物的质量减少值偏大，测得的结果偏大。
绿矾高温下分解 2FeSO4·7H2O==Fe2O3+SO2↑+SO3↑+14H2O 若将生成的气体通入BaCl2溶液中，只会产生BaSO4沉淀，而SO2气体无法溶于强酸性溶液而逸出。
③铵盐的分解
铵盐一般受热时均易分解，初始的生成物是NH3和相应的酸，而生成的酸又会继续分解，或与有还原性的NH3反应。
a. 低沸点酸的铵盐分解，如NH4Cl==NH3↑+HCl↑ 现象：生成的NH3和HCl气体在试管口又重新生成NH4Cl固体，产生类似“升华”的“固体迁移”现象。
b. 高沸点酸的铵盐分解，如 (NH4)2SO4==2NH3↑+H2SO4  现象：生成有刺激性气味的气体，试管底部出现液滴（难挥发的H2SO4）。
c. 不稳定的酸的铵盐分解，如NH4HCO3==NH3↑+CO2↑+H2O  碳酸氢铵极易分解（>30℃），因而储藏碳铵化肥时一定要低温密封。
d. 氧化性酸的铵盐分解，如 NH4NO3==N2O↑+2H2O（190℃），
2NH4NO3==2N2↑+O2↑+4H2O（480℃～500℃或猛烈撞击）剧烈反应，放出大量气体，发生爆炸。发生反应的实质是分解产生的NH3和HNO3在不同条件下发生氧化还原反应。
IV. 氢化物的分解
结合元素周期律的知识，我们可以得出气态氢化物的热稳定性规律：元素的非金属性越强，形成的气态氢化物就越稳定。这和H—R键的键长与键能有关。氢化物分解的方程式没什么特别之处，但要注意反应的条件
2HI 

H2+I2 常温下即进行； 2H2S==2H2+S 加热时分解  2H2O==2H2↑+O2↑ 通电电解
2NH3[image: image9.jpg]


N2+3H2 高温、高压、催化剂  CH4==C+2H2 高温下裂解
V. 其它分解反应
下面所列举的是散落在教材和习题中的无太多规律性的分解反应。这些反应应该在平时的复习中多加留意。
高锰酸钾分解 2KMnO4==K2MnO4+MnO2+O2↑ 注意反应时要在试管口塞一团棉花以防KMnO4粉末堵塞试管口。
氯酸钾分解2KClO3==2KCl+3O2↑ 以MnO2为催化剂，一定要防止固体混合物中掺入易爆物。
过氧化氢分解 2H2O2==2H2O+O2↑ 以MnO2为催化剂
碱式碳酸铜（铜绿）的分解 Cu2(OH)2CO3==2CuO+H2O+CO2↑ 现象：绿色固体变黑
草酸的分解 H2C2O4·2H2O==CO↑+CO2↑+H2O
草酸盐的分解，如 2FeC2O4==Fe2O3+2CO↑+2CO2↑ 生成的CO和CO2可用Na2CO3溶液分离
实验室制取CO  HCOOH==CO↑+H2O 用浓硫酸作催化剂，应组装“液液加热型”实验装置，可参考教材中乙醇与浓硫酸制乙烯的实验的装置
(2)特殊的氧化还原反应——歧化反应
    歧化反应的概念并未在高中课本上提及，但一般的参考书上都会有相应的题目。简单来说，歧化反应是由同种元素自身的电子转移而发生的氧化还原反应，得电子者即为还原产物，失电子者即为氧化产物。只有处在中间价态的元素才有可能发生歧化反应。下面将高中阶段所接触过的歧化反应及可以发生歧化反应的物质列举出来。
I. Na2O2的相关性质与反应
Na2O2是化学推断题中“上镜率”极高的物质，也是高中阶段所学的最有特色的物质之一。在化学推断题中，若出现“淡黄色固体”，反应物和生成物都有气体，“焰色反应为黄色”等信息，往往暗示着Na2O2会在某处出现。Na2O2的“招牌反应”如下：
2Na2O2+2H2O==4NaOH+O2↑    2Na2O2+2CO2==4Na2CO3+O2
对这两个反应，我们应该注意以下几点：
①反应是典型的歧化反应，Na2O2中处于中间价态的氧原子发生自身的电子转移，生成0价的O2和-2价的O2-，因而参与反应的Na2O2的物质的量与转移电子的物质的量必然相同。
②若CO2与H2O的混合气体通过Na2O2固体，先发生反应的是CO2。因为若H2O先反应，生成的NaOH会立刻与CO2反应生成Na2CO3。
③将质量为m的CO、H2等气体在氧气中完全燃烧后所得气体通过Na2O2固体，固体增加的质量也为m，分子式满足(CO)x(H2)y的有机物燃烧都会有相同结论，如甲醛（CH2O），乙二醇（C2H6O2）
④Na2O2与H2O个反应的原理也可解释为Na2O2在水中先发生复分解反应，得到的H2O2中的过氧键在碱性环境下断裂，使H2O2分解生成O2。由该解释不难得到Na2O2与酸反应的方程式 2Na2O2+4H+==4Na++2H2O+O2↑
    Na2O2中的过氧根离子的过氧键不稳定，容易断裂。因为Na2O2除了自身的歧化反应外，还能发生氧化还原反应，通常能被还原剂还原，如将SO2气体通过Na2O2固体时，将直接发生 SO2+Na2O2==Na2SO4。因此在遇到与Na2O2有关的题目时，应考虑到其既能表现一定碱性（与水反应生成NaOH），又有一定的氧化性（漂白性）。
II.单质的歧化反应
绝大部分非金属单质都处在中间价态的位置，因而有可能发生歧化反应。在高中阶段中能发生歧化反应的单质只有卤素（Cl2、Br2、I2）、S和P，而这些单质的歧化反应都更容易在碱性环境下进行，如
常温下 X2+2OH-==XO-+X-+2H2O（X2 ：Cl2、Br2） 反应的应用：吸收Cl2尾气，有机实验中碱洗法除Br2，工业上制漂白粉等
加热时 3X2+6OH-==XO3-+5X-+3H2O（X2 ：Cl2、Br2、I2）
这里对漂白粉（Ca(ClO)2）的反应做一个简单总结：
①将少量盐酸加入漂白粉溶液时，能生成有漂白作用的HClO，但加入的盐酸过多时，会生成黄绿色气体（Cl2），氯气有剧毒，因而使用漂白粉溶液时一定要避免混入强酸（家用洁厕剂等）
反应式  2H++ClO-+Cl-==Cl2↑+2H2O
②将CO2气体通入漂白粉溶液，产生白色沉淀 Ca2++2ClO-+CO2+H2O=CaCO3↓+2HClO
一般情况下空气中的少量CO2便可使漂白粉发挥漂白作用，此时Ca(ClO)2与空气中的CO2作用生成有强氧化性的HClO。
③Ca(ClO)2有很强的氧化性，若将SO2气体通入漂白粉溶液，反应将生成CaSO4而不是CaSO3 。
S与P单质的氧化还原反应在前面已提到，即
3S+6OH-==2S2-+SO32-+3H2O   P4+3OH‑+3H2O==PH3↑+3H2PO2‑
要注意两个反应的不同之处在于在水溶液中S2-离子稳定而P3-离子不稳定，后者会与水反应生成PH3气体，PH3气体剧毒且易自燃，因而切忌将白磷与碱液混合！
III.其它歧化反应
高中阶段接触的歧化反应基本上只有上面两组，下面还有几种在考题中出现过的能歧化的物质，在此也列举出来：
①Na2S2O3（硫代硫酸钠、俗名大苏打、海波）
Na2S2O3溶液与酸反应2H++S2O32-==S↓+SO2↑+H2O 反应现象：生成淡黄色沉淀，放出无色有刺激性气味的气体。
Na2S2O3溶液是分析化学中常用的“碘量法”的实验试剂，进行碘量实验时一定要将pH控制在接近中性范围，溶液偏酸性会使Na2S2O3分解失效，偏碱性时会使加入的I2发生歧化反应3I2+6OH-==IO3-+5I-+3H2O而失效。碘量实验的反应式为 I2+2S2O32-==2I-+S4O62-。
②Cu2O（氧化亚铜）1价的Cu（Cu+）在酸性条件下易发生歧化反应，生成Cu单质和2价的Cu2+离子如Cu2O+2H+==Cu+Cu2++H2O 反应现象：溶液逐渐变蓝。
③K2MnO4（锰酸钾）2008年全国高考题中提到的KMnO4的制取方法，便应用了K2MnO4的歧化反应，下面简要说明实验室中用MnO2制取KMnO4的方法：
a. 将氢氧化钾、二氧化锰和氯酸钾固体混合共热至熔融，制得绿色的锰酸钾晶体
2MnO2+KClO3+6KOH==3K2MnO4+KCl+3H2O
b. 调节pH至弱碱性使K2MnO4发生歧化反应，将生成的MnO2沉淀过滤，浓缩溶液后即可得到KMnO4晶体。
 3MnO42-+2H2O==2MnO4-+MnO2↓+4H+
