
第13章

氧 族 元 素



１、熟悉氧化物的分类。

２、掌握臭氧、过氧化氢的结构、性质和用途。

３、掌握离域π键的概念。

４、掌握SO2、SO3、亚硫酸、硫酸和它们相应的

盐、硫代硫酸盐、过二硫酸盐等的结构、性质、制
备和用途以及它们之间的相互转化关系

13.1  氧族元素的通性

13.2  氧及其化合物

13.3  硫及其化合物
本章内容

本章基本要求
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4 Ga 镓 Ge 锗 Se  硒 Kr 氪
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6 Tl 铊 Pb 铅 Po   钋 Rn 氡

13-1  氧族元素概述

1.在周期表中的位置

硫
族
元
素

氧族
元素

非金属

准金

金属



ⅥA 氧(O) 硫(S) 硒(Se) 碲(Te) 钋(Po)

价层电子构型 ns2np4

主要氧化数
-1,-2     

0

-2,0 

+4,+6

-2,0
+2,+4 
+6

-2,0
+2,+4 
+6

-

原子半径/pm 66 104 117 137 153

离子

半径

r(M2-)/pm 140 184 198 221 -

r(M6+)/pm - 29 42 56 67

I1/(kJ·mol-1) 1314 1000 941 869 812

电负性(  ) 3.5 2.5 2.4 2.1 2.0

p

价层电子构型为ns2np4，其原子获两个电子可达到稳定
电子层结构，即有较强的非金属性。

常见的氧化数为-2。硫、硒、碲还可利用外层d轨道形成
氧化数为+2、+4、+6的化合物。

氧与大多数金属元素 形成二元离子型化合物，与非金属、
金属性较弱的元素形成共价化合物
硫、硒、碲与大多数金属元素 形成共价型化合物

与氟相似，氧的第一电子亲
合势，离解能反常变小，表
现出它的强氧化性

2.元素的性质



生命元素
医疗,高空
飞行，纯
氧炼钢
液氧制冷
剂火箭发
动机助燃
剂

黑火药
(KClO3、
S、C)

二十多
种同素
异形体

氧族 

(VIA) 
O S Se Te Po 

元素 非金属 准金属 放射性金属 

存在 单质或矿物 共生于重金属硫化物中 

价层电

子构型 
2s22p4 3s23p4 4s24p4 5s25p4 6s26p4 

电负性 3.44 2.58 2.55 2.10 2.0 

氧化值 -2, (-1) ±2,4,6 ±2,4,6 2,4,6 2,6 

晶体 
分子 

晶体 

分子 

晶体 

红硒 

(分子晶体) 

灰硒 

(链状晶体) 

链状 

晶体 

金属 

晶体 

 

氧族
(VIA)

O S Se Te Po

元素 非金属 准金属 放射性金属

存在 单质或矿物 共生于重金属硫化物中

价层电

子构型
2s22p4 3s23p4 4s24p4 5s25p4 6s26p4

电负性 3.44 2.58 2.55 2.10 2.0

氧化值 -2, (-1) ±2,4,6 ±2,4,6 2,4,6 2,6

晶体
分子

晶体

分子

晶体

红硒

(分子晶体)

灰硒

(链状晶体)

链状

晶体

金属

晶体

少量硒对人
体新陈代谢
起调节作用
过量则有毒

光电性质，
用于电影、
传真和制造
光电管

可制造合
金。在所
有金属中
电阻最高
用于制造
电阻器材

居里夫
人1898

年发现
的
半衰期
138.7 天

3.存在与用途



H2R H2O        H2S      H2Se H2Te

化学活性↑稳定性↓    酸性↑

熔沸点：最高 小 → 大

单质Se

单质Te

O  S          Se  Te          Po
典型非金属 准金属 金属

金属性↑

斜方硫

氧是自然界含量最大的元素，丰度为46.6%，它与所有元
素都能形成化合物。

硫单质：二十多种同素异形体；硫化物、含氧化合物



氧的成键特征

13-2 氧及其化合物—O2、O3、氧化物、H2O2

１.  氧原子在化合物中的成键特征

(1) 与活泼金属元素结合形成O2-的离子化合物。 如：Na2O

(3)配位键
[1]. 作为电子对接受体形成配位键：两个成单电子归并空出
一个2P轨道，接受外来配位电子对而形成O←R。

(2) 形成-2氧化态共价化合物：
共价单键(-O-)如：H2O,Cl2O

共价重键：O＝C＝O， N≡O(O半径小, 易形成p-p π键)

[2].作为配位原子形成配位键：氧原子上还有孤电子对，是很
强的配位原子，如形成水合物，醚合物，醇合物和氢键等。
孤电子对还可以形成d-pπ键，如：PO4

3-中的P ← O键。



如:离子化合物KO3，共价型的O3F2

(1) O2分子得到一个电子或两个电子形成超氧离子(O2
-)和过

氧离子(O2
2-)化合物。如：KO2 ，Na2O2

(2) 形成过氧共价化合物：如H-O-O-H

２.以臭氧分子成键的化合物（称臭氧化合物）

３.以氧分子成键的化合物

(3) 形成二氧基O2
+ 阳离子化合物。相当于一价金属离子,如

O2 与F2 共同作用于Pt时, O2 分子被F原子夺取一个电子而形
成二氧基化合物

:O2 +Pt+3F2 ＝O2
+[PtF6]

-

比较：p379 Xe的I1～ O2的I1 Xe+PtF6＝XePtF6  Xe

以臭氧分子或者是以氧分子成键
的化合物都具有强氧化性



碱性：

2
2p

*4

2p

2

2p

2
2s

*2

2s

2
1s

*2

1s )(π)(π)(σ)(σ)(σ)(σ)(σ

分子轨道电子排布式：

O 

O

酸性：(氧化性强)

0.401V=φ4OH4eO2HO
--

22
++

1.229V=φO2H4e4HO 2

-

2
++ +

氧( O2)

1个σ键、
2个三电子键

顺磁性物质

氧分子的结构

性质—氧化性(主要)，配位性(生物体中重要)



氧化性

φӨ（O2/H2O）= +1.23V, φØ (O2/OH-) = +0.40V

Fe Fe3O4, FeO, Fe2O3

S SO2(g)

H2S S 或 SO2(g)

O2 + NH3 → H2O + N2 或 NO

HI I2

CH4 CO2、CO 或 C

… …

配位性质
人血红蛋白中的血红素Hb是卟啉衍生物与Fe(II)形成的配

合物，具有与O2络合的功能：

HbFe(II) + O2 = HbFe(II)  O2



1.氧的工业制法仍是空气深冷精馏

氧制备



氮-氧膜分离器示意图

2.可望成为工业生产的膜分离技术,同时得到 O2 和 N2

O2的分离富集

制备富氧膜的材料主要两类：聚二甲基硅氧烷（PDMS）及其
改性产品,含三甲基硅烷基的高分子材料。

缺点：一是分离的选择性低，二是难以制备超薄膜。

工业化应用:如美国Du Pont公司用聚酯类中空纤维制成的H2气体分离膜;

富氧膜、分离N2，CO2，SO2，H2S等气体的膜，都已有工业化的应用。



中心O：sp2杂化

μ≠0
反磁性物质
唯一极性单质

O2 的同素异形体臭氧( O3)

结构

离域键——由三个或
三个以上原子形成的

键称为离域键



无论在酸性或碱性条件下都比氧气具有更强的氧化性。

臭氧是最强氧化剂之一。除金和铂族金属外，它能氧化所有

的金属和大多数非金属。

O3 + 2H+ + 2e－ ＝ O2 + H2O A
 = +2.07V

O3 + H2O + 2e－ ＝ O2 + 2OH－ B
 = +1.24V

PbS + O3 → PbSO4 + O2 Ag + O3 → Ag2O2 + O2

在纯水中([H+]=10－7mol/L时)O2和O3的氧化能力：

O2 + 4H+ + 4e－ ＝ 2H2O  = +0.815V

O3 + 2H+ + 2e－ ＝ O2 + H2O  = +1.65V

O3 + 2I- + 2H+  I2 + O2↑+ H2O

O3性质—氧化性

物理性质：淡蓝色气体，鱼腥臭味，水中的溶解度10倍于氧气
不稳定：常温缓慢分解，＞200C分解较快



例: 油画处理

PbS(S) + 3O3(g) = PbSO4(s) + O2(g)

黑 白

含氰废水处理：

CN― + O3 = OCN― + O2↑

2OCN― + 3O3 = CO3
2― + CO2↑+ N2↑+3O2↑

O3的定量分析（碘量法）

KI + O3 (g) + H2O = I2 + 2KOH + O2(g)

I2 + 2S2O3
2― = 2I― + S4O6

2― （连四硫酸根）



氧气在紫外线的作用下发生如下平衡：
O2+hv(波长242nm)→O+O

O+O2＝O3

O3+hv(波长220-320 nm)→O2+O

在离地面20- 40km处有
个臭氧层，为0.2ppm。

高
空
臭
氧
层
的
形
成 由于上述反应，使太阳光的大部分紫外线被吸收，

从而使地面的生物免遭紫外线的伤害。

存在

地面大气层含量极
微，仅0.001ppm，

氧化性、不易二次污染——用于杀菌、消毒、
漂白、脱色、除臭、催化性等(P418)。

很微量--能刺激中枢神经，加速血液循环，人会爽快
和振奋，但空气中臭氧含量超过1ppm时，有害

用途



实验室制法



λ<221 nm

CF2 Cl +hv ——————→CF2 Cl·+Cl·

λ<426 nm

NO2 +hv ——————→ NO+O

Cl·+O3——→ClO·+ O2 ClO·+ O——→Cl·+ O2

NO+ O3——→NO2+ O2 NO2+ O ——→NO+ O2

这些物质在臭氧层中能产生单原子
自由基，并与臭氧分子反应：

人类应当设法减少这些气体的排放

破坏臭氧层的污染气体主要有：
NO2,CO,H2S,SO2... 氟氯烃(氟里昂)如
CFCl3,CF2Cl2

如何保护臭氧层？？



 O3 分子的结构（2σ+1Π3
4）

因 O3 分子有Π3
4 离域键结构O-O 键级为1.5，

O2 键级为 2.0。因此 O3 比 O2 氧化能力强。

原因有：1.  O3中 O -O 键级比 O2的小

2.  O3分子对 称性比 O2 差

从分子结构角度解释为什么 O3 比 O2

的氧化能力强？？?



普通氧化物 过氧化物 超氧化物 臭氧化物

:O:
¨

¨

2-

抗磁性

:O—O:
¨ ¨

¨ ¨

2-

抗磁性

:O—O:

•            •   •

¨ ¨

-

顺磁性

O

O O

-

3
5

顺磁性

结

构

氧化物————键型：离子、共价、过渡型

————酸、碱性变化规律
１.同周期，左右，酸性↑，碱性↓
２.同主族，上→下，碱性↑，酸性↓
３.同元素不同价态,高价态呈酸性,低价态呈碱性

氧化物



俗称双氧水，

用途最广的过氧化物

弱酸性
H2O2                    HO2

– + H+ ,   K1 = 2.2 × 10-12

K2 ≈ 10-25

如：H2O2 + Ba(OH)2 → BaO2 + H2O

过氧化氢(H2O2)

结构

性质:  弱酸性，不稳定性，氧化还原性

O：sp3杂化

HO―OH ，149pm，204.2kJ·mol-1 ，键能小→易断开
H―OOH ，97pm，374.9kJ·mol-1



H2O2 +  I- +  H+    → I2 +  H2O (用于 H2O2 的检出和测定)

H2O2 +  Fe2+ +  H+ → Fe3+ +  H2O

H2O2 +  NaCrO2 +  NaOH →

Na2CrO4 + H2O

H2O2 + PbS(黑) → PbSO4 (白) +  H2O

H2O2 + MnO4
- + H+ → Mn2+ + O2 + H2O 

H2O2 + CrO5 +  H+ → Cr3+ + O2 +  H2O

氧化还原性：
“清洁的”氧化剂(强)和还原剂(弱)

氧化剂

还原剂

没二次污染的杀菌剂



不稳定性(分子中的特殊过氧键引起)

温度、杂质(重金属离子Fe2+、Cu2+等,有机物)、光照
(320~380 nm )、介质(碱性)均加快分解速度

为了阻止分解：棕色瓶装，放置在避光及阴凉处
有时加入少量酸, Na2SnO3 或 Na4P2O7 作稳定剂。

H2O2检验

Cr(O2)2O或CrO5显蓝色(K2Cr2O7、H2O2相互检验)

-1

2222 mol-196kJOO2HO2H =+ rHm△

H2O2 + H2Cr2O7 →Cr(O2)2O + H2O

Cr(O2)2O + H2O2 + H+ → Cr3+ + O2↑+ H2O
不稳定，乙醚
萃取，水溶液
中很快分解：



欧洲国家40%用于制造过硼酸盐和过碳酸盐，50%

用于纸张和纺织品漂白。美国25%用于净化水(杀菌

和除氯)。

3%的过氧化氢称为双氧水，用于伤口消毒

在航天工业上，可作为火箭发射的燃料

生产和应用

纯过氧化氢为淡蓝色粘稠液体(极性比水强,氢键)在

固态、液态时分子易发生缔合,沸点(150C)高。

世界年产量估计超过1×106t(纯)。商品通常为

0.30质量分数水溶液。是重要的化学试剂。



减压蒸馏可得含 30~35% H2O2 的水溶液.

电解-水解法 (电解液NH4HSO4)

工业制法：

实验室法：

BaO2 +  HCl →   BaCl2 + H2O2

BaO2 + H2SO4(稀) → BaSO4 + H2O2 (6- 8 % 的水溶液)

Na2O2 +  H2O →  NaOH + H2O2 (冷却)

可循环使用

阳极：2HSO4
-＝S2O8

2-+2H++2e-

阴极：2H+ + 2e-＝H2↑

电解产物过二硫酸盐水解得到过氧化氢：
S2O8

2-+2H2O＝H2O2+2HSO4
-



1990年报道：在催化剂 (10 % Pt ~ 90 % Pd ) 的作用下，H2 

和 O2 的直接燃烧也可获浓度为 18 % 的 H2O2 。

由于构成催化循环，反应的实际结果：

自动氧化法乙基蒽醌法

（世界年产量95%以上由该法生产）

OH

HO
R

+H2（钯催化剂）

+O2

O

O
R

H2O2

Pd 催化
H2 + O2                                       H2O2

2-乙基蒽醌



硫原子和氧原子成键特征的异同点

离子键 共价单键 重键 配位键

O原子： O2- -O- O=  O≡O     O←

S原子： S2- -S- S=                 ← S

形成离子键
的能力较弱

主要形成共
价单键

形成重键的
能力较弱

可以给出电
子对形成

配键

硫原子半径较大，变形性大，以共价单键为主要成键
特征。它的另一个成键特点形成硫链：-S-S-S-S-

13-3 硫及其化合物



369K以上

斜方硫（菱形硫）=====单斜硫
（α-硫） 369K以下（β-硫）

S8分子环形结构
两者均是



433  473  523  573 T/K

硫的相对粘度与温度的关系

硫的同素异性体

T↑ →链断裂，
粘度↓

S8环→链状，
粘度↑(473K)

色变深

世界硫年产量约6×107t，85～90%制H2SO4，其他制SO2, SO3,  

CS2,P4S10,橡胶硫化剂、硫染料,含硫混凝土、枪药、爆竹等



化
合
态
硫
或
天
然
单
质
硫

硫

H2S 

CS2 

SF6  

S2Cl2

SO2 H2SO3

SCl2   

SO2Cl2 

SOCl2  

FSO3H

ClSO3H

H2SO4 

SO3

H2

F2

Cl2

O2

Cl2

H2O

Cl2

Cl2+S2Cl2(或SCl2)

HF

HCl

H2O

O2

煤，甲烷，天然气

制备某些重要含硫工
业产品的途径



硫的化学性质

HgSSHg

SAl3S2Al 32

+

+

22

22

62

SOOS

SClClS

SF)(3FS
Δ

+

+

+ 过量

O2H(g)3SO)(SO2HS

2NO(g)SOH2HNOS

2242

423

++

++

浓

O3HOSNaS2Na6NaOH)4S(

O3HSONaS2Na6NaOH3S

23222

2322

Δ

+++

+++

过量

与许多金属

直接化合

与氢、氧、碳、

卤素(碘除外)、

磷等直接作用

与氧化性酸作用

与碱的作用



硫化氢

物性：H2S是无色，有腐蛋味，剧毒气体。
稍溶于水(饱和0.1mol/L), 水溶液氢硫酸二元弱酸
溶液酸度，改变c (S2-)

结构：H2S结构与H2O相似

化性：最重要的是还原性

SO2HOS2H

2SOO2H3OS2H

222

2222

+ +

+ +

不完全

完全与空气O2反应

SH
0.144V

S
0.4497V

SOH
0.1576V

SO 232

-2

4

0.3478V

0.3002V

为存放和使用方便，以硫代乙酰胺代替H2S

CH3CSNH2 + H2O→ CH3COO-+ NH4
+ +H2S

φΘ
A



+++ +++ 2HFe2S2FeSH 23

2
FeS

SFe 32

I)Br,Cl,(X  2H2XSXSH -

22 =+++ +

OHSOMnHOMn SH

OHSMnHMnOSH

HXSOHOH)Br,(ClXSH

2

-2

4

2-

42

2

2-

42

4222222

++++

++++

+++

++

++

产物：
-2

4SO

S

与中等强度氧化剂作用

与强氧化剂反应



一、离子型硫化物

S2-水解性 Na2S+H2O === NaHS+NaOH

2CaS+2H2O === Ca(OH)2+Ca(HS)2

还原性 2S2-+O2+4H+ == 2S↓+2H2O

作为沉淀剂 S2-+Pb2+ == PbS↓

硫化物和多硫化物

离子型硫化物

共价型硫化物

易溶于水，久放会生成多硫化物

溶解度小，具有特征颜色



二、共价型硫化物
特征颜色，溶解度小(P424表13-2)，少数溶于水

的发生激烈水解。最易水解的Cr2S3，Al2S3 需干法

制备 Al2S3  + H2O → Al(OH)3↓＋H2S↑

大多数为黑色，少数颜色需要特殊记忆

PbS Bi2S3 CuS       CdS Sb2S3 SnS2  As2S3         HgS

SnS 棕，As2S5 黄，Sb2S5橙，MnS 肉色，ZnS 白

辰砂 HgS

利用硫化物的溶解性差别可以进行物质的分离，利用硫化
物的颜色不同可以进行物质的鉴别。



制备 （提供了活性硫）

无色，多硫化物：黄→橙红→红 x↑

遇酸不稳定

三、多硫化物 S
SS

S
S

S5 
-2

2-
S

SS

S3 
-2

2-

性质

氧化性

还原性

多硫化物是分析化学常用的试剂。Na2S2在制革工业原皮的

脱毛剂，CaS2在农业上用来杀菌杀螨剂。



S或H2S燃烧 亚硫酸

亚硫酸盐

水吸收

酸化 碱吸收
微酸化

碱化

酸化

13.3.3硫的氧化物、含氧酸及其盐

一、二氧化硫、亚硫酸和亚硫酸盐

二氧化硫



物性

化性
1.酸性 2.氧化性+还原性，还原性显著
3.漂白:有机物色素发生加合
4.大气中：SO2+降水，称为酸雨

用途：二氧化硫主要用于制备硫酸和亚硫酸盐。

SO2

～ O3 ,极性分子
分子中有两个σ键和一个
三中心四电子π键∏3

4

结构

SO2有强烈剌激性气味,无色,有毒;易溶于水,

溶于水后形成亚硫酸(10%)。

SO2易液化(常压263K), 是一种良好的溶剂

漂白--使品红褪色



SO3
2- +  H+ → SO2↑ + H2O

以还原性为主, 如

H2SO3+O2 → H2SO4

H2SO3 + I2 + H2O → H2SO4+ HI(Br2,Cl2)

只能与较强还原剂反应

H2SO3 + H2S → S  + H2O

不稳定，易发生分解

中强酸

氧化还原性 S+6  S+4 S
还原性 氧化性

亚硫酸



Na2SO3 → Na2SO4 + Na2S

酸式盐易溶于水，绝大多数正盐难溶于水(K+、
Na+、NH4

+除外)

如：CaSO3(难溶) + SO2 + H2O → Ca(HSO3)2 (易溶)

氧化还原性

受热易分解

亚硫酸盐

以还原性为主, 如 Na2SO3 + O2  → Na2SO4

只能与较强还原剂反应

SO3
2- + H2S + H+ → S + H2O



SO2氧化
三氧化硫
SO3 硫酸盐

硫酸H2SO4

碱

V2O5 723K

SO2+O2 ====== 2SO3

由于用水吸收会产生酸雾而得不到浓酸，因此实
际是用浓硫酸吸收SO3得发烟硫酸，稀释得98%的
浓硫酸。

二、三氧化硫、硫酸和硫酸盐

催化
氧化

浓硫酸吸收



物性

化性

SO3

无色，易挥发固体，固体有几种聚合物
α型晶体,为层状分子
γ型晶体,为三聚分子
β型晶体,为螺旋式长链
稳定性: α> β>γ

∠OSO=120°, S-O键长143pm

sp2分子中有三个σ键和一个∏4
6

结构

1.酸性 2.强氧化剂
单质磷燃烧 SO3 + P  SO2 + P2O5

碘化物氧化 SO3 + KI  K2SO3 + I2



中心原子采用sp3杂化，分子构型为四面体

硫酸和硫酸根的结构

H2SO4分子间通过

氢键相连，使其晶

体呈现波纹形层状

结构

O

HO— S —OH

O

两个键可近似
看作双键
1个键、

1个(p-d)π键



浓硫酸(98%)无色油状液体，密度是1.84，沸
点为611K。利用浓硫酸的高沸点，它可以作
为高温热浴液。配制稀酸？

化性

 强酸性

三大强酸之一
K1完全电离，
K2=1.2×10-2

硫酸的性质

物性

强吸水性 作干燥剂

脱水性 从纤维、糖中提取水

强氧化性 O11H12COHC 2112212 +



非金属

活泼金属

强氧化性

铁桶来盛放浓硫酸，为什么？

Cu+ H2SO4(浓) → CuSO4 + SO2  + H2O

Zn+H2SO4(浓) → ZnSO4+SO2  +H2O

Zn+H2SO4(浓) → ZnSO4+S  +H2O

Zn+H2SO4(浓) → ZnSO4+H2S +H2O

不活泼金属

C+ H2SO4(浓) → CO2  + SO2  + H2O 

P+ H2SO4(浓) → P2O5  + SO2  + H2O 

S+ H2SO4(浓) → SO2  + H2O

冷的浓硫酸对铁、铝、铬金属产生纯化作用

洗涤储罐? 稀硫酸具有酸的通性



酸式盐大多易溶于水，大部分的正盐除
BaSO4、PbSO4、CaSO4、SrSO4等难溶，
Ag2SO4稍溶于水外，其余都易溶

Ba2++SO4
2-＝BaSO4↓不溶于强酸

硫酸盐和矾
溶解性

钡、硫酸根检验

1273K, CuSO4 → CuO+SO3

加热, Ag2SO4→ Ag2O+SO3 → Ag+O2

碱金属和碱土金属的硫酸盐热稳定性很强，
18或9-17e电子构型硫酸盐稳定性较差

热稳定性

石膏 CaSO4·2H2O  单斜

天青石 SrSO4 斜方

http://www.sxgjzx.net.cn/ps/wangjd/resource.htm


M2SO4·MSO4·7H2O M2SO4·M2(SO4)3·24H2O

一价金属离
子可以是：
NH4

+, K+, 

Rb+, Cs+

二价金属离子可以
是：Co2+, Ni2+, 

Zn2+, Cu2+, Mg2+

三价金属离子可
以是：Al3+, Fe3+, 

Cr3+, Ga3+, V3+, 

Co3+

两种简单盐组成的晶体称为复盐

溶液中结晶出来的硫酸盐,常带结晶水,这种带有结晶

水的复盐又常称为矾, 如明矾: K2SO4·Al2(SO4)3 ·24H2O，

摩尔盐 (NH4)2SO4·FeSO4·6H2O等。

假矾：胆矾CuSO4·5H2O，绿矾FeSO4 ·7H2O, 

生成复盐



冷却发烟硫酸可得无色焦硫酸晶体

722423 OSHSOHSO +

无色晶体，氧化性、吸水性、腐蚀性比H2SO4更强

在制某些染料、炸药中用作脱水剂。

焦硫酸及其盐
结构

O

HO S

O

OH H O S OH

O

O

性质



KHSO4   → K2S2O7 + H2O
△

受热分解

焦硫酸盐

重要的焦硫酸盐是焦硫酸钾，它由硫酸氢钾加
热至熔点以上而制得：

K2S2O7   → K2SO4 + SO3

△

熔矿剂：K2S2O7与一些难溶的碱性金属氧化物
共熔使其转化成可溶性硫酸盐

K2S2O7+Fe2O3→Fe2(SO4)3+3K2SO4

K2S2O7+Al2O3 → Al2(SO4)3+3K2SO4

4247222 SOKTiOSOOSKTiO ++



Na2SO3+S(煮沸) →Na2S2O3

Na2S+Na2CO3+SO2 → Na2S2O3+CO2

H2S+NaHSO3 → Na2S2O3+H2O

Na2S+SO2 → Na2S2O3+S

性质

制备

S

S

O

O

O

2-

硫代硫酸盐
硫代硫酸(H2S2O3)：极不稳定，尚未制得纯品
硫代硫酸盐：Na2S2O35H2O，海波，大苏打。

SO4
2- ——S2O3

2-

一个O被S取代
中心S+4, S 0,平均氧化数是2, 

还原性



无色透明晶体，易溶于水;

在碱性、中性溶液中稳定;在酸性溶液中不稳
定，发生分解（检验S2O3

2- ）;

中强还原剂

是较强的配位体[Ag(S2O3)2]
3- ,[Hg(S2O3)2]

2-

AgBr+ S2O3
2- → [Ag(S2O3)2]

3- + Br-

S2O3
2- + Ag+ → Ag2S2O3 → Ag2S  

(白→黄 →棕→黑)

 S2O3
2-的鉴定

Na2S2O3+I2→Na2S4O6+ NaI

Na2S2O3+Cl2 → H2SO4+ NaCl

S2O3
2-+ H+→SO2 +H2O + S

硫代硫酸钠



Na2S2O4+O2+H2O → NaHSO3+NaHSO4

Na2S2O4+ Cl2+H2O → HCl + NaHSO4

Na2SO3+Zn→Na2S2O4+Zn(OH)2

Na2S2O4 → Na2S2O3+Na2SO3+SO2↑

连二亚硫酸钠(保险粉)

制备

性

质

还原剂

受热分解

连二亚硫酸酸盐为Na2S2O4·2H2O,在碱性溶液中，为中强还

原剂。在催化剂(2–蒽醌磺酸盐)存在下，其水溶液可用以

洗涤惰性气体(N2,Ar等)有效地除去其中所含的氧气。



5.

含有过氧基(-O-O-)的硫的含氧酸

H2S2O8 + H2O → H2SO4  + H2SO5

H2SO5 + H2O  → H2SO4  + H2O2

不稳定，易水解

无色晶体，吸水性强

过硫酸及其盐

结构

过一硫酸 过二硫酸

性质



电极电势 φo (S2O8
2-/SO4

2-) = 2.05V

加热

2K2S2O8  ===== 2K2SO4+2SO3+O2

加热

Cu + K2S2O8 ==== CuSO4+K2SO4

Ag+

Mn2++ S2O8
2-+ H2O ==== MnO4

-+ SO4
2-+ H+

过二硫酸钾
——强氧化性

不稳定，加热分解

氧化性



通式：H2SxO6，x＝3～6

连三硫酸： H2S3O6   连四硫酸：H2S4O6

连多硫酸
结构

性质 多硫链-S-S-S-(0价硫) ,主要表现为还原性

H2S3O6 + Cl2 + H2O → H2SO4 +HCl

H2S4O6 + S → H2S5O6

还原性：连多硫酸>连二硫酸

热稳定性: 连二硫酸>连多硫酸

连二硫酸H2S2O6

分子中没有0价硫
与连多硫酸不同:



SF6可由硫与氟直接化合制得，唯一已知的硫处于族氧化

态的卤化物。SF6常温常压下为无色、无味、无毒且不溶于

水的气体, 热稳定性和化学惰性都很高。

这些性质以及很小的介电常数使它成为高压发电系统和

其他电器设备中优良的气体绝缘介质。

SF6 的稳定性：S配位6个F，热力学自发，动力学障碍。而

SF4 在水中迅速地部分水解：

熔态硫与Cl2反应生成恶臭而有毒的S2Cl2，其室温下为黄

色液体(b.p.138℃)。

S2Cl2 进一步氯化的产物 SCl2(不稳定的红色液体，恶臭

，有毒)，因用于橡胶硫化等重要工业过程而大量生产。

SF4 + H2O → OSF2 + HF

硫的卤化物



氟磺酸：无色粘稠发烟性液体(b.p.436K)，由液体 HF 和

SO3 在氟磺酸溶液中制备，是最强的液态酸之一(比H2SO4还

强)，主要用做氟化试剂、烷基化反应和聚合反应的催化剂，

也用于抛光铅晶体玻璃。

氯磺酸:无色油状腐蚀性液体(b.p.428K)，由液体 SO3 或

部分溶解于氯磺酸中的发烟硫酸与氯化氢反应制备，主要用

做有机合成中温和的磺化剂（将 SO3H 基团引入有机分子）

硫酰卤和亚硫酰卤均可用做有机化学中的氯化剂、氯磺

化试剂以制造染料、药物、植物保护剂、杀虫剂等的中间体

S

O

O OH

卤磺酸                硫酰卤              亚硫酰卤

X

S

O

O X

X

SO

X

X

卤磺酸、硫酰卤和亚硫酰卤



硒化氢和碲化氢都是无色有恶臭的气体。→↑毒性大

SO2 → SeO2 → TeO2

酸性减弱，还原性减弱，氧化性增强

H2SeO3能氧化SO2、HI和H2S等物质。

 H6TeO6、H2SeO4的氧化性比H2SO4(浓)强

H2SeO4 + 2HCl === H2SeO3 + Cl2 + H2O

H2SeO4-HCl的混合液可溶解金和铂

2Au + 6H2SeO4 ＝ Au2(SeO4)3 + 3H2SeO3 + 3H2O

 Se、Te的化合物均非常毒

13.4  硒和碲



硒是人体必需的微量元素，当硒的浓度为0.04～0.1ppm，

对动物和人都是有益，超过4ppm则是有害的。

硒缺乏引起的典型地方病是克山病(即地方性心肌病)。

硒过量导致中毒。硒中毒者表现为头发和指甲脱落、皮肤

损伤、牙齿腐蚀和神经系统异常等。例如我国湖北恩施县就曾

发生过地方性硒中毒，事故的原因是当地水中硒含量过高，导

致粮食、蔬菜、水果等含硒量高，人长期食用这些食物引起中

毒。

硒是典型的半导体材料。硒最特殊的性质是在光照射下导

电性可提高近千倍，是光导材料，可制光电管。碲也是半导体

材料，不善于传热及导电。Te与Zn、Al、Pb能生成合金，其机

械性能及抗腐蚀性均能得到改进。


