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“分析化学（含实验）”课程综述
一、本课程的主要内容

通过本课程的实操训练，进一步掌握分析化学的基本原理、基本知识和基本操作技能，培养严

谨的科学态度，提高分析问题和解决问题的能力。主要知识模块如下：

（1）理论模块：主要为四大滴定分析方法和重量分析法、有效数字及数据处理知识等内容。

（2）实验模块

实验一:减量法称量练习

实验二：滴定分析常用仪器与滴定分析基本操作

实验三：容量仪器的校正

实验四：0.1mol/L 盐酸标准溶液的配制与标定

实验五： 0.1mol/L 氢氧化钠标准溶液的配制与标定

实验六:酸碱滴定法应用——食用醋酸含量测定

实验七：0.05mol/LEDTA 标准溶液的配制与标定

实验八: 配位滴定法应用——自来水总硬度测定

实验九: 配位滴定法应用——样品中镍/钴含量测定

实验十： 0.02mol/LKMnO4 标准溶液的配制与标定

实验十一: 沉淀滴定法应用——莫尔法测味精中氯化物含量

实验十二：重量分析法应用——氯化钡中钡含量的测定

二、本课程与其他课程的关系
本课程是在精化、应化、化教专业的专业基础课，安排在大一第二学期，前续课程有无机化

学、无机化学实验后续课程有有机化学、有机化学实验、仪器分析、精细化学品分析、洗涤剂与

化妆品检测、实验室管理与质量控制、职业技能训练。

三、本课程的现状
分析化学是目前化学中最活跃的领域之一，特点是新方法层出不穷，旧方法不断更新。课程

教学注重融入科学素养，注重培育工匠精神和团队合作精神等。

四、本课程的发展
目前，分析化学正处在第三次变革时期，生命科学、环境科学、新材料科学发展的要求，生

物学、信息科学，计算机技术的引入，使分析化学进入了一个崭新的境界。从采用的手段看，是

在综合光、电、热、声和磁等现象的基础上进一步采用数学、计算机科学及生物学等学科新成就

对物质进行纵深分析的科学；从解决的任务看，现代分析化学已发展成为获取形形色色物质尽可

能全面的信息、进一步认识自然、改造自然的科学。现代分析化学的任务已不只限于测定物质的

组成及含量，而是要对物质的形态（氧化-还原态、络合态、结晶态）、结构（空间分布）、微区、

薄层及化学和生物活性等作出瞬时追踪、无损和在线监测等分析及过程控制。随着计算机科学及

仪器自动化的飞速发展，分析化学家也不能只满足于分析数据的提供，而是要和其它学科的科学

家相结合，逐步成为生产和科学研究中实际问题的解决者。近些年来，在全世界科学界和分析化

学界开展了“化学正走出分析化学”、“分析物理”、“分析科学”等热烈议论，反映了这次变

革的深刻程度。
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课程名称 分析化学（含实验） 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 第 0章 导课 第一章 绪论

授课学时 2 节（√）；3节（ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

1、了解分析化学的任务和作用。

2、掌握分析方法的分类。

3、了解分析化学的发展趋势。

4、熟悉分析工作的基本程序。

5、了解课程的任务和要求。

教学重点 分析方法的任务、作用、分类。

教学难点
分析化学的发展趋势

教学方法 讲授（√）；讨论（ √ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

一 导课 45min

二 绪论 45min

思 考 题 分析化学的发展趋势

作 业
1.采用思维导图总结知识；

2.预习第二章内容。

教学后记
第一次课导课旨在使学生认识本门课程在专业学习中的地位和重要

性，提高学生学习兴趣。

前言

1、课程简介

（1）专业限修课，5学分，72（理论）+6×3（实验）=90 学时，考试。

（2）期未总成绩:平时成绩 30%（考勤、课堂表现、平时作业、实验报告等）+期未考试 70%
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第 1.1 分析化学概述

一、分析化学的任务和作用

1、分析化学的任务（Analytical chemistry）：

研究物质组成、含量、结构及其它多种信息的一门科学。

确定物质组成：鉴定物质的化学结构和化学成分以及测定有关成分的含量。前者属于结构分析

（structural analysis），后两者属于定性分析（qualitative analysis）和定量分析（quantitative

analysis）。

定性分析：鉴定物质由哪些元素、离子、基团或化合物组成。

定量分析：测定试样中某组分或各组分的相对含量。

结构分析：确定物质的分子结构。

2、分析化学的特点

1) 分析化学中突出“量”的概念。

如：测定的数据不可随意取舍；数据准确度、偏差大小与采用的分析方法有关。

2) 分析试样是一个获取信息、降低系统的不确定性的过程。

3) 实验性强：强调动手能力、培养实验操作技能，提高分析解决实际问题的能力。

4) 综合性强：涉及化学、生物、电学、光学、计算机等,体现能力与素质。

3、分析化学的作用

1) 食品分析：原料、半成品、产品营养及安全检测。

2) 药品分析。

3) 化工产品分析。

4) 自来水、江河湖海水质监测。

5) 土壤分析、空气监测等。

[NextPage]

二、分析方法的分类

1、根据测定对象的不同分类：无机分析和有机分析。

无机分析：分析对象是无机物。例如：重量分析法测定硫酸盐含量。

有机分析：分析对象是有机物。例如：利用双键对紫外光吸收的特性分析。

2、根据测定原理和使用仪器不同分类：化学分析和仪器分析。

(1) 化学分析法（chemical analysis）：以化学反应为基础的分析方法。：

重量分析（根据化学反应生成物的质量定量）

滴定分析（根据化学反应中所消耗标准溶液的体积定量）

气体分析（根据化学反应中所生成气体的体积或气体与吸收剂反应生成物质的质量定量）

(2) 仪器分析法（instrumental analysis）：以物质的物理和物理化学性质为基础并借用较精密仪器测

定被测物质含量的分析方法。

光化学分析法：分光光度法（比色法、紫外和红外分光光度法）、原子吸收法、发射光谱法、荧光分析

法。

电化学分析法：电位法、电导法、电解法、极谱法、库伦分析法。

色谱分析法：GC、HPLC、TLC 等。

其他分析法：质谱分析法、核磁共振分析法。

仪器分析特点：快速、灵敏、测量含量很低的杂质（微量）。

化学分析法是基础，仪器分析法是发展方向。

3、根据试样用量不同分类：常量、半微量及微量分析。

各类方法的样品用量
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方法 试样质量/mg 试液体积/mL

常量分析 100-1000 10-100

半微量分析 10-100 1-10

微量分析 0.1-10 0.01-1

超微量分析 0.001-0.1 0.001-0.01

4、按生产要求不同分类：例行分析和仲裁分析。

例行分析：一般化验室配合生产的日常分析（常规分析）。中控分析、快速分析。

仲裁分析：裁判分析。指定单位用指定的方法进行准确的分析，判断原分析结果的可靠性。

小结：

分析对象：气态、液态、固态的无机物、有机物等。

分析要求：元素、化合物、原子团和官能团的定性、定量分析。主要是它们的存在价态、存在形式和化

学结构等方面分析。

分析方法：化学、物理及物理化学方法等。

基础分析化学：无机定性、定量化学分析。

在一般分析工作中，定性分析必先于定量分析，但在实际工作中各种生产原料、辅助材料、产品和副产

品，大多为已知组分，仅由于产地不同，生产条件不同，各组分的百分含量各有差异，在此情况下，就

无需进行定性分析，可直接选择定量分析方法测定组分的百分含量。定量分析比定性分析应用广泛。

[NextPage]

三、分析化学的发展趋势

1、由分析对象来看：从无机物、有机物分析发展到生物活性物质分析。

2、由分析对象的数量级来看：从常量、微量分析发展到痕量乃至分子水平分析。

3、由分析自动化程度来看：从手工操作、仪器、自动、全自动操作法发展到智能化仪器操作系统。

四、分析过程的基本步骤

1、取样：具有代表性。

2、试样的预处理：分解、消除干扰。

3、测定：方法的选择。

4、分析结果的计算与评价：计算结果、获得数据的可信程度、分析报告。

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 第二章 定量分析的误差和数据处理

授课学时 2 节（）；3节（ ）；其它（ √ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

掌握误差概念、来源、分类、减免方法

理解有效数字的概念

掌握运算规则，能在实践中灵活运用。

教学重点 误差有效数字及运算法则。

教学难点 误差来源、运算法则在实际中的运用

教学方法 讲授（）；讨论（√ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）
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电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

一、误差概念、、来源、分类、减免方法 45min
二、有效数字 45min
三、运算规则 45min

思 考 题 讨论：实训中如何提高精密度与准确度？

作 业 内容见课件

教学后记

讲课后评：有效数字概念要联系实际中使用体积和重量的定量器皿来理解效果

较好。结合上学期同学做实验时，滴定管读数及天平读数时有效数字的错误进行举

例。

第 2.1 定量分析的误差

一、准确度与精密度

1、准确度与误差

例 1：测定酒精溶液中乙醇含量为

（1）50.20%；

（2）50.20%；

（3）50.18%；

（4）50.17%

平均值：50.19%，真实值：50.36%

什么是误差：分析结果与真实值之间的差值。

误差的表示：

绝对误差：表示测定值与真实值之差。

即：绝对误差（E）= 测得值（X） 真实值（T）

相对误差：误差在真实值（结果）中所占百分率。

测得值(X) - 真实值(T)

即：相对误差（Er）= ×100%

真实值(T)

有关真实值：实际工作中人们常将用标准方法通过多次重复测定所求出的算术平均值作为真实值。

准确度：实验值与真实值之间相符合的程度，误差越小，准确度越高；误差越大，准确度越低。

例 2：测定值 57.30，真实值 57.34。

绝对误差（E）= X – T = 57.30 - 57.34 = -0.04

E -0.04

相对误差（RE）= ×100% = ×100% = -0.07% 57.34

例 3：测定值为 80.35，真实值 85.39。

E = X – T = 80.35 - 85.39 = -0.04

E -0.04

RE = ×100% = ×100% = -0.05%

T 80.39

得出结论：绝对误差相同，但相对误差不同。

练习：测定值：80.18%，真实值：80.13%。
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计算：绝对误差（E），相对误差（RE）

应用：实际测定时，相对误差使用较多，仪器分析使用绝对误差较多，具体情况具体分析。

2、精密度与偏差

例 1： 甲 乙 丙

50.20 50.40 50.36

50.20 50.30 50.35

50.18 50.25 50.34

50.17 50.23 50.33

平均值：50.19 50.30 50.35

真实值：50.36

什么是精密度：是指相同条件下几次重复测定结果彼此相符合的程度。

（1） 偏差的表示：

绝对偏差：单项测定与平均值的差值。

即：绝对偏差（d）= X—X

d X - X

相对偏差：绝对偏差在平均值所占百分率或千分率。

即：相对偏差（d%）= ×100% = × 100%

X X

精密大小由偏差表示，偏差愈小，精密度愈高。

实际工作中：平均偏差的使用较普遍。

（2）平均偏差：是指单项测定值与平均值的偏差（取绝对值）之和，除以测定次数。

| d1| + | d2| + | d3| + …|dn| ∑ | di |

平均偏差 d = =

n n

d ∑ | di |

相对平均偏差（%）= —— × 100% = × 100%

X nX

例 2：55.51，55.50，55.46，55.49，55.51

计算：X，d，d% （见书 P215 页）

（3）标准偏差 S：

相对标准偏差 = S/ X× 100%

总结：在一般分析中，通常多采用平均偏差来表示测量的精密度。而对于一种分析方法所能达到的

精密度的考察，一批分析结果的分散程度的判断以及其它许多分析数据的处理等，最好采用相对标

准偏差等理论和方法。用标准偏差表示精密度，可将单项测量的较大偏差和测量次数对精密度的影

响反映出来。

例 3：甲：0.3，0.2，0.4，-0.2，0.4，0.0，0.1，0.3，0.2，-0.3

乙：0.0，0.1，0.7，0.2，0.1，0.2，0.6，0.1，0.3，0.1

计算：第一组和第二组即甲组和乙组的 d 和 S

∑ | di |

第一组：d1 = = 0.24

     1/2 nXXs
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甲

乙

丙

n

∑ | di |

第二组：d2 = = 0.24

n

第一组：S1 = 0.28 S2 = 0.34

由此说明：第一组的精密度好。

3、准确度与精密度的关系（总结）

1 2 3 4 平均值

甲 0.20 0.20 0.18 0.17 0.19

乙 0.40 0.30 0.25 0.23 0.30

丙 0.36 0.35 0.34 0.33 0.35

由甲、乙、丙三人的实验数据分析结果：（标准值为 0.31）

甲：精密度很高，但平均值与标准样品数值相差很大，说明准确度低。

乙：精密度不高，准确度也不高。

丙：精密度高，准确度也高。

关系：

（1）准确度高必须精密度高（精密度高是准确度高的前提（先决条件），只有精密度高，准确度高

才有意义）

（2）精密度高并不等于准确度高。

三、误差的分类及减免

（1）误差分类

产生误差的原因很多，一般分为三类：系统误差、偶然误差和过失误差。

1、系统误差：由某种固定原因所造成的误差，使测定结果系统偏高或偏低。当重复进行测量时，它

会重复出现。

①仪器误差：由于使用的仪器本身不够精确受造成的。

例：未经过校正的容量瓶，移液管、砝码等。

②方法误差：由分析方法本身造成的。

例：重量分析中由于沉淀的溶解、共沉淀现象。

滴定分析中，干扰离子的影响，等当点、突跃范围和滴定终点不符合。

③试剂误差：由于所用水和试剂不纯造成的。

④操作误差：由于分析工作者掌握分析操作的条件不熟练，个人观察器官不敏锐和固有的习惯所致。

2、偶然误差：由于在测量过程中，不固定的因素所造成的。有称不可测误差、随机误差。

例如：样品处理时微小的差别，气温、气流等环境因素。

偶然误差在分析操作中是无法避免的。对于同一试样进行多次分析，得到的分析结果仍不完全一致

的原因为偶然误差。偶然误差难以找出确定原因，似乎没有规律，但如果进行很多次测定，便会发

现数据的分布符合统计规律：讲解“误差的正态分布曲线”

①正误差和负误差出现的机会相等。

②小误差出现的次数多，大误差出现的次数少，个别特别大的误差出现的次数极少。

③在一定条件下，有限次测定值中，其误差的绝对值不会超过一定界限。

3、过失误差：由操作不正确，粗心大意引起的误差，舍去所得结果。

例如：加错试剂、溶液溅失等。过失误差在工作中是完全可以避免的。

(2)、提高分析结果准确度的方法

1）选择合适的分析方法

化学分析：滴定分析，重量分析灵敏度不高，高含量较合适
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仪器分析：微量分析较合适

2）减小测量误差

例如：在重量分析中，测量步骤是称重，这时就应设法减少称量误差。

例如：天平的称量误差在±0.0002 克，如使测量时的相对误差在 0.1%以下，试样至少应该称多少克？

绝对误差

相对误差 = ×100% （试样重即真实值）

试样重

E 0.0002

试样重 = = = 0.2g

RE 0.1%

称重必须在 0.2g 以上，才可使测量时相对误差在 0.1%以下。

3）增加平行测定的次数、减小偶然误差。

一般要求在 2~4 次，一般为三次，既可以得到比较满意的结果。

4）消除测量过程中的系统误差

①空白试验：指不加试样，按分析规程在同样的操作条件进行的分析，得到的空白值。然后从试样

中扣除此空白值就得到比较可靠的分析结果。

②对照试验：用标准品样品代替试样进行的平行测定。

标准试样组分的标准含量

校正系数 =

标准试样测得含量

被测组分含量 = 测的含量 Х 校正系数

最有效的消除系统误差的方法。

③校正仪器：分析天平、砝码、容量器皿要进行校正。

④方法校正

第 1.2 定量分析结果的数据处理

一、分析结果的判断

可疑值：在消除了系统误差后，所测得的数据出现显著的特大值或特小值，这样的

数据是值得怀疑的。

对可疑值应做如下判断：

1、 分析实验中，已然知道某测定值是操作中的过失所造成的，应立即将此数据弃去。

2、 找不出可疑值出现的原因，不应随意弃去或保留，而应按照下面介绍的方法来取舍。

一、数据集中趋势的表示方法

二、数据分散程度的表示方法

平均值精密度：为说明平均值之间的精密度，用平均值的标准差（Sx）表示。

复习前面学过的：

|d1| + |d2| + |d3| + …… |dn|
平均偏差 d = = |∑di|/n

n
标准偏差 S = {Σ(xi – x)2 / (n – 1)}1/2 = {Σd2 (n – 1)}1/2
d和 S计算出以后，只不过解决了个别测定和它们平均值之间的偏差，那么平均值

不是真实值，平均值与真实值之间的误差是怎样处理的呢？
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数理统计方法已证明：

Sx = S/ n1/2
Sx：平均值的标准偏差

S为：准偏差，n为测定次数

Sx代表平均值与真实值之间的接近程度。

即真实值 = x ± Sx
[讨论]：
①增加测定次数可以提高测量的精密度，使所得的平均值更接近真实值。

②当 n＞10时，Sx↓慢。

③当 n＞5时，Sx几乎没有什么变化，实际分析中测定次数大都在 5次左右。

例如：进行污水中铁含量测定，结果如下：

67.48 67.47 67.47 67.43 67.40 mg/L
求：平均偏差、标准偏差和平均值的标准偏差。

解：Fe，mg/L |d1| = |x - x| d2 =（x - x）2

67.48 0.03 = 0.0009
67.47 0.02 0.0004
67.47 0.02 0.0004
67.43 0.02 0.0004
67.40 0.05 0.0025

X= 67.45 Σ|d| = 0.14 Σd2 = 0.0046

Σ|d| 0.14
平均偏差 d = = = 0.028

n 5

Σd2 0.0046
标准偏差 S= = = 0.034

n - 1 5 - 1

S 0.034
平均值的标准偏差：Sx = = = 0.015

n 5

三、置信度与平均值的置信区间

偶然误差在分析操作中是无法避免的。例如一个很有经验的人，进行很仔细的操作，对同一试

样进行多次分析，得到的分析结果仍不能完全一致，进行多次测定的结果绘成曲线后会发现一些规

律：

正误差和负误差出现的几率相等。

小误差出现的次数多，大误差出现次数少。

置信度 P：是指测量结果的准确性有的可靠程度，又称置信水平。它是由分析工作

者根据对测定的准确的要求来确定的。

置信系数 t：查表 P348表 8-3
例：P = 95% ，n = 5，则 t = 2.78
平均值的置信区间：在一定置信度下，以平均值为中心包括真实值的可能范围称为平均值的置
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信区间，又称为可靠性区间界限。

平均值的置信区间 = X ± t S/ n1/2 = X±tSx

X：平均值 t：置信系数

S：标准偏差 Sx：平均值的标准偏差

n：测定次数

例：在测定水中镁杂质含量，测定结果如下所示。

测定结果，mg/L d = （x - x） d2 = （x - x）2

60.04 0.01 0.0001
60.11 0.06 0.0034
60.07 0.02 00004
60.03 0.02 0.0004
60.00 0.05 0.0025

X = 60.05 Σd = 0.16 Σd2 = 0.0070
Σd2 0.0070

S = = = 0.04
n-1 5-1

P = 95% f = 5 -1 = 4

置信区间 = X±t S/ n 1/2= 60.05±2.78×0.04/51/2 = 60.05±0.05

真实值落在 60.00 ~ 60.10范围内

此例说明通过 5 次测定，有 95%的可靠性认为镁杂质的含量是在 60.00mg/L 至

60.10mg/L之间。

四、可疑数据的取舍

1、4d法：也称“4乘平均偏差法”。

例 1：我们测得一组数据如下表示：

测得值 30.18 30.56 30.23 30.35 30.32 X = 30.27
d = │xi - x│ 0.09 0.04 0.08 0.05 d = 0.065
从上表可知 30.56为可疑值。

①求可疑值以外其余数据的平均值：

30.18 + 30.23 + 30.35 + 30.32
X = = 30.27

4
②求可疑值以外其余数据的平均偏差：

|d1| + |d2| + |d3| + |d4| 0.09 + 0.04 + 0.08 + 0.05
d = = = 0.065

n 4
③求可疑值和平均值之间的差值：

30.56 - 30.27 = 0.29
④将平均偏差 d乘 4，再和求出的差值比较，若差值≥4d则弃去，若小于 4d则保

留。

4d = 4×0.065 = 0.26 ＜ 0.29



12

所以 30.56值该弃去。

4d法适用于测定 4到 6个数据的测量实验中。

2、Q检验法

Q检验法的步骤如下：

①将测定数据按大小顺序排列，即 x1、x2、……xn
②计算可疑值与最邻近数据之差，除以最大值与最小值之差，所得商称为 Q值。

可疑值出现在首项：

x2 – x1
Q计算 = （检验 x1）

xn - x1
可疑值出现在末项：

xn - xn -1

Q计算 = （检验 xn）
xn - x1

查表 8-1：Q计算 ≥ Q，弃去

Q计算 ＜ Q，保留

表 8-1：舍弃商 Q值表（置信度 90%和 95%）

例如：标定 NaOH 标准溶液时测得 4个数据，试用 Q 检验法确定 0.1019 数据是否

应舍去？置信度 90%。

解：排列 0.1012，0.1014 ，0.1016 ，0.1019
0.1019 - 0.1016 0.0003

计算：Q计算 = = = 0.43
0.1019 - 0.1012 0.0007

查 Q表：4次测定的 Q值 = 0.76，0.43 ＜ 0.76，故数据 0.1019不能弃去。

3、4d法和 Q检验法的比较

相同处：从误差出现的机率考虑。

不同处：4d法将可疑数据排除在外，方法简单只适合处理一些要求不高的实验数据。

Q检验法准确性相对较高，方法也是简单易行。

第 1.3 有效数字及其运算规则

一、有效数字及位数

1、有效数字：实际能测量到的数字。在一个数中，除最后一位数是不甚确定的外，

其它各数都是确定的。

例 1：读取滴定管上的刻度：

甲：23.43ml 乙：23.42ml 丙：23.44ml 丁：23.43ml

2、有效数字中“0”的意义

例 2： 1.0008， 43181 五位

0.1000， 10.98% 四位

0.0382， 1.98×10
-10

三位

54 0.0040 二位

0.05 2×10
5

一位

3600 100 不明

“0”在有效数字中可作为数字定位或有效数字双重作用。

总结：
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①数字之间和小数点后末尾的“0”是有效数字；
②数字前面所有的“0”只起定位作用；
③以“0”结尾的正整数，有效数字位数不清。
说明：4.5×103（2位）；4.50×103（3位）；4.500×103（4位）。
3、实际应用

例如：50mL 酸式滴定管，10ml < V 测 < 50mL；V 测 < 10mL。

二、数字修约规则

“四舍六入五成双”→ 数字修约规则由科学技术委员会颁布。

例 3：
28.175 28.18
28.165 28.16
28.2645 28.3
28.2501 28.3
2.154546→2.15455 →2.1546→2.155→2.16不正确

↓正确

2.15

总结：

①当尾数≤4时舍去；

②当尾数≥6时进位；

③当尾数＝5，5后无数，全部为零时前一位奇数进 1位，前一位偶数不进；

5后并非全部为零时则进 1。

三、有效数字计算规则：

（1）加减法：保留有效数字的位数，以小数点后位数最少的为准。绝对误差最大

的为准。

例 4：0.0121 + 25.64 + 1.05782 = ？

①先按修约规则→全部保留小数点的后二位；

②再计算；

③不允许计算后再修约。

0.01 0.0121

25.64 25.64

+ 1.06 + 1.05782

26.71 26.70992

正确 不正确

（2）乘除法：保留有效数字的位数，以位数最少的数为准。

例 5： 0.0121×25.64×1.05782 = ？

0.0121×25.6×1.06 = 0.328（结果要求是三位）

=0.3283456

以相对误差最大的为准。

±0.0001
0.0121 RE = × 100％ = ±0.8％

0.0121
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±0.01
25.64 RE = × 100% = ±0.04%

25.64

±0.00001

1.5782 RE = × 100% = ±0.0009%

1.05782

6、自然数

例 6：水的分子量 = 2×1.008+16.00=18.02

2≠有效数字，非测量所得是自然数，其有效位数为无限。

四、定量分析结果的表示方法

P17同步测试(1 学时)

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 第三章 滴定分析法概述

授课学时 2 节（ ）；3节（√ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的
1、了解滴定分析的特点及分类。

2、掌握基准试剂、标准溶液、滴定终点和滴定误差的概念。

教学重点 基准试剂和。

教学难点 标准溶液

教学方法 讲授（√）；讨论（ √ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

滴定分析的特点

分类基准试剂、

标准溶液

滴定终点和滴定误差的概念。

思 考 题 标准溶液与一般溶液的区别
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作 业

第 3.1滴定反应的条件与滴定方式

一、滴定分析法的特点及分类

1、基本概念

滴定分析法（titrimetric analysis）：将一种已知其准确浓度的试剂溶液（标准溶液-standard solution）
通过滴定管滴加到待测组分的溶液中，直到所加标准溶液和待测组分恰好完全定量反应为止，（这时

加入标准溶液物质的量与待组分的物质的量符合反应式的化学计量关系），然后根据标准溶液的浓度

和所消耗的体积，算出待测组分的含量。

标准溶液：已知准确浓度的试剂溶液。

滴定：滴加溶液的操作过程。

滴定剂：滴加的溶液

化学计量点（stoichiometric point）：当滴加的标准溶液与待测组分恰好定量反应完全时的一点。

指示剂（indicator）：为判断理论终点的到达而加入的一种辅助试剂。

滴定终点（end point of the titration）：指示剂变色而停止滴定操作的这一点。

终点误差（end point error/滴定误差）：滴定终点与化学计量点不吻合而引起的误差。

2、滴定分析法分类

（1）按化学反应类型及使用的溶剂不同分类：

酸碱滴定法

配位滴定法（络合滴定法）

氧化还原滴定法

沉淀滴定法

非水溶液滴定

（2）按滴定方式分类

直接滴定法: 如强酸滴定强碱

间接滴定法：如氧化还原法测定钙

返滴定法：如配位滴定法测定铝

置换滴定法：

3、滴定分析法特点

①用于组分含量在 1%以上的常量组分的分析；

②快速、简便、准确度高（相对误差＜0.2%）；

③应用范围广。

二、滴定反应对化学反应的要求和滴定方式

1、滴定反应对化学反应的要求

①反应必须定量进行，反应完全的程度达到 99.9%以上；

②反应必须迅速完成，对速度慢的反应有加快措施；

③反应必须按一定的反应式进行，反应具有确定的化学计量关系，且无副反应发生；

④有合适的确定滴定终点的方法。

2、滴定的主要方式

①直接滴定法：利用标准溶液直接滴定待测物质。

②返滴定法（回滴定法）：在待测试液中准确加入适当过量的滴定剂（标准溶液），待反应完全后，

再用另一种标准溶液返滴剩余的第一种标准溶液。

用盐酸测定固体碳酸钙

返滴定法特点：用于反应速度慢或反应物是固体，加入滴定剂后不能立即定量反应或没有适当指示

剂的滴定反应。
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③置换滴定法：先加入适当的试剂与待测组分定量反应，生成另一种可被滴定的物质，再用标准溶

液滴定反应物。用于不按确定的反应式进行（伴有副反应）反应的物质。

例如：Na2S2O3与 K2Cr2O7反应。

④间接滴定法：被测定组分不能与标准溶液直接反应时，将试样通过一定的反应后，再用适当的标

准溶液滴定反应物。

例如：KMnO4 测定 Ca2+。
第 2.2基准物质和标准溶液

1、基准物质（standard substance）
基准物质：直接配制或标定标准溶液的物质。

基准物质应具备下列条件：

①纯度高，一般要求在 99.9%以上，杂质总含量小于 0.1%；

②组成与化学式相符，包括结晶水；

③性质稳定，在空气中不吸湿，加热干燥时不分解，不与空气中的二氧化碳、氧气等作用；

④易溶解；

⑤具有较大的摩尔质量，以减少称量误差。

常用的基准物质

名称 化学式 使用前的干燥条件

碳酸钠 Na2CO3 270-300℃干燥 2-2.5h

邻苯二甲酸氢钾 KHC8H4O4 110-120℃干燥 1-2h

重铬酸钾 K2Cr2O7 100-110℃干燥 3-4h

草酸钠 Na2C2O4 130-140℃干燥 1-1.5h

氧化锌 ZnO 800-900℃干燥 2-3h

氯化钠 NaCl 500-650℃干燥 40-45min

硝酸银 AgNO3 在浓硫酸干燥器中干燥至恒重

2、标准溶液浓度的表示方法

物质的量浓度：单位体积溶液中所含溶质的物质的量

cB = nB/V 单位：mol/L
注意：(应指明基本单元)
滴定度：与每毫升标准溶液相当的待测组分的质量(g)
表示法：Ts/x 单位：g/Ml
例题：

T KMnO4 /Fe = 0.007590g/mL
表示 1mL KMnO4 标准溶液相当于 0.007590g Fe。
m Fe = T Fe / KMnO4 ×V KMnO4
3、标准溶液的配制

（1）直接法

在分析天平上准确称取一定量已干燥的基准物质，溶解后定量转移到已校正的容量瓶中，用蒸馏水

稀释至刻度，充分摇匀。

（2）标定法

标定（standardization）：用基准物质或已知准确浓度的溶液来确定标准溶液浓度的操作过程。

直接标定（用基准物质进行标定）：准确称取一定量的基准物质，溶于水后用待测的标准溶液滴定，
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直至反应完全。

间接标定：用另一已知浓度的标准溶液标定待测的标准溶液。

比较：用基准物直接标定标准溶液的浓度后，采用比较法进行验证。

（3）标准溶液配制一般规定

①制备标准溶液用水应符合 GB6682中三级水的规格；

②所用试剂的纯度应在分析纯以上；

③所用分析天平的砝码、滴定管、容量瓶及移也液管均需定期校正；

④标定标准溶液的实际为基准试剂，制备标准溶液的试剂为分析纯以上试剂；

⑤制备标准溶液的浓度系指 20℃时的浓度，在标定和使用时，若温度有异，须校正。

⑥“标定”或“比较”标准溶液浓度时，平行试验不得少于 8 次，两人各作做 4次平行测定，每人 4次
平行测定结果的极差与平均值之比≤0.1%，结果取平均值，浓度值取 4位有效数字。

⑦凡规定用“标定”和“比较”两种方法测定浓度时，不得略去其中任何一种，且两种方法测得的浓度

值之差≤0.1%，以标定结果为准；

几点说明：

①标准溶液由专人负责配制、标定；

②标准溶液要定期标定。

（4）配制溶液注意事项

①所用的溶液应用纯水配制，容器应用纯水洗 3次以上。

②溶液用带塞的试剂瓶盛装；见光易分解的溶液要装在棕色瓶中；挥发性试剂配制的溶液，瓶塞要

严密；见空气易变质及放出腐蚀性气体的溶液要盖紧，长期存放时要蜡封；浓碱液用塑料瓶装，如

装在玻璃瓶中，要用橡皮塞塞紧。

③每瓶试剂溶液必须标明名称、规格、浓度和配置日期的标签。

第 3.3 标准溶液浓度的表示方法

一、法定计量单位

什么是法定计量单位？
法定计量单位：由国家以法令形式规定使用或允许使用的计量单位。

我国的法定计量单位：以国际单位制单位为基础，结合我国的实际情况制定。

国际单位制 SI—International System of Units
SI基本单位

量的名称 单位名称 符号 量的名称 单位名称 符号

长度 米 m 时间 秒 s
热力学温度 开[尔文] K 光强度 坎[德拉] cd

质量 千克（公斤） kg 电流 安[培] A
物质的量 摩[尔] mol

简单介绍 SI基本单位。

二、分析化学中常用法定计量单位

1、 物质的量：用符号 nB表示，单位为摩尔（mol）。
规定：1mol 是指系统中物质单元 B的数目与 0.012kg碳-12 的原子数目 (6.02×

1023)相等。

物质基本单元：可以是原子、分子、离子、电子及其它粒子和这些粒子的特定组合。

例如：H2O为基本单元，则 0.018kg水为 1mol水。

H2SO4为基本单元，则 0.098kg H2SO4为 1mol。
1/2 H2SO4为基本单元，则 0.098kg H2SO4 为 2mol
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由此可见：相同质量的同一物质，由于所采用基本单元不同，其物质的量也不同。

表示方法：1 mol H其质量为 1.008g；
1 mol H2其质量为 2.016g；
1 mol 1/2Na2CO3其质量为 53.00g；
1 mol1/5 KMnO4其质量为 31.60g。

2、质量（m）：单位为千克（kg）；克（g）；毫克（mg）；微克（μg）。
1kg = 1000g = 1×106mg = 1×109μg
3、体积（V）：单位为米 3（m3）

分析化学中：升（L）；毫升（ml）；微升（μl）。
1m3= 1000L = 1×106ml = 1×109μl
4、摩尔质量（MB）：单位为千克/摩（kg/mol），常用 g/mol表示。

m
MB=

nB
介绍 p185页表 5-7，常用物质的摩尔质量。

5、摩尔体积（Vm）：单位为 m3/mol；常用 L/mol。
理想气体：22.4L/mol 。

v
Vm=

nB
6、密度（ρ）：kg/m3；g/cm3；g/ml。
7、元素的相对原子质量（Ar）
指元素的平均原子质量与 12C原子质量的 1/12之比。

8、物质的相对分子质量（Mr），即以前的分子量。

指物质的分子或特定单元平均质量与 12C原子质量的 1/12之比

三、分析化学计算基础

四、溶液浓度表示方法

1、物质的量浓度

物质的量浓度 = 物质的量/混合物的体积

cB = nB/V
式中：

cB—物质 B的物质的量浓度，mol/L；
nB—物质 B的物质的量，mol；
V—混合物（溶液）的体积，L
B—基本单元

2、质量分数

B的质量分数 = B的质量/混合物的质量

ωB表示，量纲为 1。
ω(HCl)=0.38 或ω(HCl)=38 %
质量分数表示：mg/g、μg/g、ng/g
3、质量浓度

B的质量浓度 = B的质量/混合物的体积

ρB表示，单位为 g/L或 mg/L、μg/L、ng/L。



19

2、仪器与试剂：

滴定管、三角瓶、标准溶液、

被测溶液、指示剂

ρB= mB/V
式中：

ρB—物质 B的质量浓度，g/L；
mB—物质 B的质量，g；
V—混合物（溶液）的体积，L。

4、体积分数

B的体积分数 = 混合前 B的体积/混合物的体积

φB表示，量纲为 1。

φ(C2H5OH)= 0.70 或φ(C2H5OH) = 70 %

质量分数表示：mg/g、μg/g、ng/g。
5、比例浓度

容量比浓度 ：液体试剂相互混合的表示方法。

(1+5)HCl：1体积浓盐酸与 5体积蒸馏水混合。质量比浓度：两种固体试剂相互混

合的表示方法。

(1+100)钙指示剂-氯化钠混合试剂—1 单位质量的钙指示剂与 100个单位的氯化钠

相互混合。

6、滴定度(Titer)
滴定度有两种表示方法：

（1）Ts：每毫升标准溶液中所含滴定剂（溶质）的克数表示浓度。单位 g/mL。
溶质的质量 m（g）

Ts= =
溶液的体积 V（ml）

例如：THCl= 0.001012g/ml的 HCl溶液，表示每毫升此溶液含有 0.001012g纯 HCl。
（2）Ts/x：以每毫升标准溶液所相当的被测物的克数表示的浓度。

S：代表滴定剂的化学式。

X：代表被测物的化学式。

被测物的质量 m（g）
TS/X= =

标准溶液的体积 V（ml）
THCL/Na2CO3=0.005316g/mol HCl 溶液，表示每毫升此 HCl 溶液相当于 0.005316g

Na2CO3。这种滴定度表示法对分析结果计算十分方便。

第 3.4 滴定分析法计算

一、滴定分析计算的依据

1、滴定：将试样制备成溶液置于三角瓶中，再将另一种已知准确浓度的试剂溶液（标准溶液）由滴

定管滴加到待测组分的溶液中去，直到所加标准溶液和待测组分恰好完全定量反应为止。

3、滴定分析法（titrimetric analysis）：根据滴定反应的化学计量关系、标准溶液的浓度和体积用量，

计算出被测组分含量的定量分析方法。
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假如选取分子、离子或原子作为反应物的基本单元，此时滴定分析结果计算的依据为：当滴定到化

学计量点时，它们的物质的量之间关系恰好符合其化学反应所表示的化学计量关系。

（1）待测物的物质的量 nA与滴定剂的物质的量 nB的关系：

Aa + bB → dD + eE
待测物溶液的体积为 VA，浓度为 cA，到达化学计量点时消耗了浓度为 cB的滴定剂的体积为 VB，
则：

浓度高的溶液稀释为浓度低的溶液，可采用下式计算：

c1V1 = c2V2
式中：c1、V1—稀释前某溶液的浓度和体积；

c2、V2—稀释后所需溶液的浓度和体积。

实际应用中，常用基准物质标定溶液的浓度，而基准物往往是固体，因此必须准确称取基准物的质

量 m，溶解后再用于标定待测溶液的浓度。

（2）待测物含量的计算

滴定分析中计算被测物含量的一般通式：

若称取试样的质量为 ms，测得待测物的质量为 mA，则待测物 A的质量分数为：

wA={a/b(cBVBMA)}/ms×100%

二、标准溶液浓度的计算

1、标准溶液浓度的计算

例 1：配制 0.02000 mol·L-1 K2Cr2O7标准溶液 250.0mL，需称取多少克 K2Cr2O7 ?
解：已知MK2Cr2O7= 294.2 g· mol -1
m = n·M = c·V·M

m = 0.02000 mol·L-1 ×0.2500L×294.2 g· mol -1
=1.471 (g)
配制方法：准确称量 1.47g(±10%) K2Cr2O7基准物质于容量瓶中，溶解定容，再计算出其准确浓度。

例 2：已知浓盐酸的密度为 1.19g·mL-1 ，其中 HCl含量为 37%。计算：

（1）浓盐酸的浓度（物质的量浓度）；

（2）欲配制浓度为 0.1mol ·L-1 的稀盐酸 1.0×103mL，需要量取浓盐酸多少毫升?（c HCl = 12
mol·L-1 ）

（1）解：已知MHCl = 36.46 g· mol -1
c HCl =（1.19g·mL-1 × (1.0 × 103mL)×0.37）/36.46 g·mol-1 = 12 mol·L-1
（2）解：根据稀释定律

（nHCl）前 = （nHCl）后

（cHCl·VHCl）前 = （cHCl·VHCl）后

VHCl = 0.1 mol·L-1 ×( 1.0 × 103mL)/ 12 mol·L-1 = 8.4 mL
配制方法：用 10mL量筒量取 9mL浓盐酸，注入 1000mL水中，摇匀，贴上标签，备用。

2、标定溶液浓度的有关计算

例 3：用基准无水碳酸钠标定 HCl溶液的浓度，称取 0.2023gNa2CO3，滴定至终点时消耗 HCl溶液

37.70mL，计算 HCl 溶液的浓度。

解：已知MNa2CO3 =105.99 g· mol –1
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Na2CO3 + 2HCl 2NaCl + CO2↑ + H2O
c HCl = 2 (m/M) Na2CO3 /VHCl
c HCl = 2×（0.2023g/105.99g· mol –1）/ 37.70 ×10-3 L =0.1012mol·L–1

例 4：要求在标定时用去 0.10mol·L-1 NaOH溶液 20~25mL，问应称取基准试剂邻苯二甲酸氢钾

（KHP）多少克？如果改用草酸（H2C2O4·2H2O）作基准物质，又应称取多少克？（要求相对误差

小于 0.1%）

nKHP = nNaOH
解：已知MKHP = 204.22 g· mol –1
NaOH + KHP ＝ NaKP + H2O
mKHP = (cV) NaOHMKHP
（1）V=20mL
mKHP = 0.10mol·L-1 ×20×10-3L×204.22 g· mol –1
mKHP = 0.41g
（2）V=25mL
mKHP = 0.10mol·L-1 ×25×10-3L×204.22 g· mol –1
mKHP = 0.51g
同理计算以草酸为基准物质情况。

已知MH2C2O4 = 126.07 g· mol –1
2NaOH + H2C2O4 Na2C2O4 + 2H2O
（1）V=20mL，m = 0.13g
（2）V=25mL，m = 0.16g
由此可知：在标定同一浓度的 NaOH溶液时，若分析天平的绝对称量误差一定时，采用摩尔质量较

大的邻苯二甲酸氢钾作为基准试剂，可以减少称量的相对误差。

如何配制 0.1mol·L-1 NaOH溶液？

称取 120gNaOH固体，溶于 100mL水中，摇匀，注入聚乙烯容器中，密闭放置清亮。用塑料管虹吸

5mL上层清液，注入 1000mL无二氧化碳的水中，摇匀，贴上标签备用。

例 5：准确量取 30.00mL HCl 溶液，用 0.09026mol·L-1 NaOH溶液滴定，到达化学计量点时消

耗 NaOH溶液的体积为 31.93mL，计算 HCl溶液的浓度。

解：

NaOH + HCl NaCl + H2O
cHCl·VHCl = cNaOH·VNaOH

c HCl =0.09026 mol·L-1 × 32.93mL / 30.00mL = 0.09908 mol·L-1
3、物质的量浓度与滴定度之间的换算

例 6：HCl 标准溶液的浓度为 0.09908 mol·L-1 ，HCl 标准溶液对 NaOH 的滴定度 THCl/NaOH
（g·mL-1 ）为多少？

解：已知M NaOH = 40.00 g· mol –1
HCl + NaOH NaOH + H2O
THCl/NaOH = 0.09908 mol·L-1 ×(1.00 ×10-3 L ) × 40.00 g· mol –1
THCl/NaOH = 0.00396 g·mL-1
三、滴定分析法计算实例

例 7：准确移取食用白醋 25.00mL，置于 250mL 容量瓶中，用蒸馏水稀释至刻度、摇匀。用 50mL
移液管称取上述溶液，置于 250mL三角瓶中，加入酚酞指示剂，用 0.1000mol·L-1NaOH标准溶液滴

定至微红色，计算每 100mL食用白醋中含醋酸的质量。



22

解:
NaOH + HAc NaAc + H2O

（1）50mL 溶液中 HAc 浓度：

（2）25mL 白醋中 HAc 浓度：

（3）100mL 食用白醋中含醋酸的质量。

M HAc = 60.00 g· mol
–1
例 8：测定铝盐中铝含量。称取样品 0.2500g，溶解后加入EDTA

标准溶液，c (EDTA) =0.05000mol ·L-1 ，V (EDTA)=25.00mL。选择适当条件，用

c (Zn2+) = 0.02000mol ·L
-1

标准溶液返滴定，用去 V(Zn2+) = 21.50mL，求铝的含量？

解：Al3+ + H2Y
2-

→ AlY- + 2H+

Zn2+ + H2Y
2-

→ ZnY2- + 2H+

Al3+ ~ H2Y
2- ~ Zn2+

n (EDTA) = 0.05000mol ·L
-1

×25.00 ×10-3L =1.25×10-3mol

n (Zn2+) = 0.02000mol ·L-1 ×21.50 ×10-3L = 0.43×10-3mol

n (EDTA) = n (Zn2+)+ n (Al3+) n (Al3+) = 1.25×10-3mol - 0.43×10-3mol = 0.82×10-3mol

铝的含量 ={ (26.98g ·mol-1 × 0.82×10-3mol)/ 0.2500g} ×100%

铝的含量 = 8.85%

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 4.1 酸碱平衡的理论基础

授课学时 2 节（ ）；3节（√ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

掌握酸碱质子理论

理解酸碱解离平衡

理解水溶液中酸碱组分不同型体的分布

教学重点 掌握酸碱质子理论、酸碱解离平衡

25mL
白醋

250mL
溶液

50mL 测 定
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教学难点
理解水溶液中酸碱组分不同型体的分布

教学方法 讲授（√）；讨论（ √ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

酸碱质子理论 45 min

理解酸碱解离平衡 45 min

理解水溶液中酸碱组分不同型体的分布 45 min

思 考 题 书写质子方程的步骤

作 业
简述酸碱质子理论、

指示剂选择原则

教学后记 注意结合实训讲解，理论联系实践，加深学生对知识的理解及运用

一、方法简介

什么是酸碱滴定法？

酸碱滴定法（acid-base titration）：利用酸碱间的反应来测定物质含量的方法。

例如：NaOH + HCl NaCl + H2O

根据等物质的量的规则：Cb·Vb= C a·Va

CHCl·VHCl= CNaOH·VNaOH

1、作为滴定分析化学反应必须满足以下几点：

①反应要有确切的定量关系，即按一定的反应方程式进行，并且反应进行的完全；

②反应要迅速完成，对速度慢的反应，有加快的措施；

③主反应不受共存物干扰，或有消除的措施；

④有确定理论终点的方法；

2、进行滴定分析必须具备以下条件：

①准确称量—天平，定容体积的器皿；

②标准溶液；

③确定理论终点的指示剂。

授课日期 教案编号 5

课程名称 分析化学 专业班级

教材名称 分析化学
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授课题目 4.1 酸碱平衡的理论基础 4.3 酸碱指示剂

授课学时 2 节（）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的
酸碱溶液 pH 计算

酸碱指示剂作用原理、类型、选择原则

教学重点
酸碱溶液 pH 计算

酸碱指示剂作用原理、类型、选择原则

如何选择指示剂教学难点 如何选择指示剂

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源
多媒体

（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

酸碱溶液 pH 计算

酸碱指示剂作用原理、类型、选择原则

思 考 题 如何选择好指示剂？

作 业

教学后记
讲课后评：酸碱滴定法是化学分析法的基础，要把理论讲透，这对今后其它

滴定法的学习是有好处的。

1、指示剂的变色原理及变色范围

酸碱指示剂（acid-base indicator）：一般是弱的有机酸或有机碱，它们在溶液中或多或少

地离解成离子。因其分子和离子具有不同的结构，因而具有不同的颜色。

例如：酚酞是一种弱酸，它在溶液中存在如下离解平衡：

HIn H
+

+ In

无色（酸式） 红色（碱式）

指示剂的颜色变化与酸度有关：
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[In] [H+]
KHIn = （离解常数）

[HIn]

[HIn]
[H+] = KHIn·

[In]
[HIn]

pH = pKHIn  log
[In]

由此可见：溶液的 pH 值即酸度是由{[HIn]/[In
-
]}决定，也即指示剂颜色的变化也

是由{[HIn]/[In
-
]}决定。

根据人眼对颜色的敏感度：

当[HIn]/ [In-]≥10 ，即 pH ≤ pKHIn - 1 时，只能看到酸式色[HIn]；

当[HIn]/[In-]≤1/10，即 pH ≥pKHIn + 1 时，只能看到碱式色[In-]；

当 10≥[HIn]/[In-]≥1/10 时，看到的是它们混合颜色。

指示剂的变色范围：将人们的视觉能明显看出指示剂由一种颜色转变成另一种颜色

的 PH 范围。

pH = pKHIn ± 1

当[HIn] = [In]时，pH = pKHIn

此时的 pH 称为理论变色点，又称指示剂滴定指数 pT。

实际工作中指示剂的变色范围和理论计算是有出入的，例如甲基橙指示剂

pKa=3.4，理论计算其变色范围为：pH = pKa±1=3.4±1 = 2.4～4.4，但实测结果为：3.4~
4.4。甲基橙指示剂变色点：pT = 4（实测）

2、混合指示剂

混合指示剂：颜色变化明显，变色范围较窄的指示剂。

分类：（1）指示剂 + 惰性染料。

（2）2种或以上指示剂混合。

例如：甲基红和溴甲酚绿混合制剂。

甲基红 pH＜4.4 pKHIn＝5.0 pH＞6.2

红色 黄色

溴甲酚绿 pH＜4 pKHIn＝4.9 pH＞5.6

黄色 蓝色
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一份 0.2%甲基红 + 3份 0.1%溴甲酚绿

pH＜4.0～4.4 pKHIn＝5.4 pH＞5.6～6.2

红+黄 橙+绿 黄+蓝

酒红色 灰色 绿

介绍表 7-3 常见混合酸碱指示剂及其颜色变化（p243）。

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 4.3 一元酸碱的滴定 4.4 多元酸碱的滴定

授课学时 2 节（）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的
理解强碱滴定强酸、强碱滴定弱酸、强酸滴定弱碱滴定曲线的绘制

如何选择指示剂

教学重点
滴定曲线的绘制

如何选择指示剂

教学难点
滴定曲线的绘制

如何选择指示剂

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源
多媒体

（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

强碱滴定强酸 45 min

强碱滴定弱酸 25min

强酸滴定弱碱 20min

多元酸的滴定 25min

多元碱的滴定 20min

思 考 题 如何选择好指示剂？

作 业

教学后记
讲课后评：酸碱滴定法是化学分析法的基础，要把理论讲透，这对今后其它

滴定法的学习是有好处的。
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第 4.3 一元酸碱的滴定

由于不同指示剂 KHIn不同其变色范围也不同，要想正确反映理论终点的到达，必须

了解滴定过程中 pH值的变化规律，尤其是理论终点附近的 pH值变化规律。

1、强碱滴定强酸（或强酸滴定强碱）

现以 c（NaOH）=0.1000mol/L滴定 20.00ml c（HCl）=0.1000mol/L溶液为例：

NaOH + HCl === NaCl + H2O

c（HCl）·V（HCl）= c（NaOH）·V（NaOH）

滴定过程分四个阶段：滴定前、理论终点前、理论终点、理论终点后。

（1）滴定前：c（HCl）= [H+] = 0.1000（mol/L）

pH=1.0

（2）滴定开始到理论终点前：加入 18mLNaOH，余 2.000mlHCl溶液。

0.1000 ×2.00
[H]= = 5.00 ×10-3（mol/L）

20.00 + 18.00

pH = -log5.0×10-3 = 2.30

加入 19.80mLNaOH时，还余有 0.20ml HCL溶液。

0.20 × 0.1000
[H+]= = 5.00 ×10-4（mol/L）

20.00 + 19.80

pH=3.30

（3）理论终点时：[H+] = [OH-] = 10-7 pH = 7

（4）理论终点后：当加入 20.02mLNaOH溶液时，

0.1000 ×0.02
[OH-]= = 5.0 ×10-5（mol/L）

20.00 + 20.02

[H+]·[OH-] = 10-14

[H+] = 10-14 / 5.00×10-5= 0.20×10-9

pH = 9.7

结果见表 7-4（p245页）。

以溶液的 pH值为纵坐标，以 NaOH加入量为横坐标作图，即可得强碱滴定强酸的

滴定曲线。如下图所示：
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观察滴定曲线可看出：

①NaOH从 0～19.98mL，pH从 1.0增加 到

4.3，△pH=3.3，不显著渐变；

②在理论终点附近，NaOH从 19.98～
20.02mL，pH从 4.3增加到 9.7，△pH=5.4， 变化

近 5.4个 pH单位，即突跃范围。

③理论终点以后，pH主要由过量 NaOH 来决

定。

突跃现象：理论终点附近溶液 pH 所发生

的突跃。

突跃范围：4.3～9.7。

指示剂的选择依据：理论终点变色为最理想，但实际上在 pH4.3~9.7可以变色的指

示剂都可以保证测定结果的准确性。

查 p240 页表 7-2 得到常见的酸碱指示剂的变色范围：

酚酞：8.3~10.0 （由无~红）

甲基红：4.6~6.3 （由红~黄）

甲基橙：3.1~4.4 （由红~橙）

滴定突跃范围的大小与什么有关？

在同一体系下，滴定突跃范围与酸碱浓度有关。

例 1：计算 1mol/L NaOH滴定 1mol/LHCl 20.00mL突跃范围。

加入 19.98mLNaOH时，还余有 0.02ml HCl溶液。

0.02 × 1.000
[H+]= = 5.00 ×10-4（mol/L）

20.00 + 19.98

当加入 20.02mLNaOH溶液时,

1.000 ×0.02
[OH-]= = 5.0 ×10-6（mol/L）

20.00 + 20.02
[H+]·[OH-] = 10-14

[H+] = 10-14 / 5.00×10-4= 2.0×10-11

pH=10.7

突跃范围 pH=3.3~10.7，甲基橙作指示剂。

例 2：计算 0.1mol/LNaOH滴定 0.1mol/LHCl突跃范围。

图 1 0.1000 mol/L NaOH 滴定 0.1 mol/L
HCl溶液的滴定曲线
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突跃范围：pH= 4.3~9.7

例 3：计算 0.01mol/LNaOH滴定 0.01mol/LHCl突跃范围。

加入 19.98mLNaOH时，还余有 0.02ml HCl溶液。

0.02 × 0.0100
[H+] = = 5.00 ×10-6（mol/L）

20.00 + 19.98

pH=5.30

当加入 20.02mLNaOH溶液时,

0.0100 ×0.02
[OH-]= = 5.0×10-6（mol/L）

20.00 + 20.02

[H+]·[OH-] = 10-14

[H+] = 10-14 / 5.00×10-6= 2.0×10-9 （mol/L）

pH=9.7

突跃范围：pH= 5.3~8.7，不能选用甲基橙作指示剂，可以选用酚酞、甲基红。

介绍图 7-4（p245）。

[总结]：酸碱浓度对突跃范围有直接影响。每差 10 倍浓度，突跃范围差 2个 pH 单

位。

2、强碱滴定弱酸

有机原料乙酸总酸度的测定：

NaOH + HAc NaAc + H2O

水解，理论终点时溶液呈碱性。

NaAc + H2O HAc + NaOH

例：c NaOH= 0.1000mol/L （滴定管中）

c HAc= 0.1000mol/L （20ml进行滴定）

（1）滴定前：溶液的 pH值

HAc H+ + Ac- Ka = 1.8×10-5

[H+] [Ac-]
KHAc = 平衡时 [H+] = [Ac-]

[HAc]
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[H+] = { KHAc·[HAc] }1/2 = {1.8×10-5×0.1 }1/2 = 1.34×10-3（mol/L）

pH=2.9

（2）滴定开始到理论终点前：

复习缓冲溶液体系中 HAc ~ NaAc

cHAc
pH = pKHAc - log

cNaAc

推导如下：HAc H+ + Ac-

[H+] [Ac-]
KHAc = 平衡时 [H+] = [Ac-]

[HAc]
[NaAc] ≈ [Ac-]

[HAc]
[H+] = KHAc·

[NaAc]

CHAc

pH = pKHAc - log
CNaAc

当加入 19.98mL NaOH溶液时，剩余 0.02ml HAc，

0.1000 × 0.02
[HAc] = = 5.0 × 10-5mol/L

20.00 + 19.98
0.1000 × 19.98

[Ac-] = = 5.0×10-2mol/L
20.00 + 19.98

5.0×10-5

pH = -log 1.8×10-5 －log = 7.7
5.0×10-2

（3）理论终点时

pH值按 NaAc水解公式计算

Ac- + H2O HAc + OH-

[HAc] [OH-] [HAc] [OH-]

K 水解= =
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[Ac-]·[H2O] [Ac-]

KH2O= [H+]·[OH-]

[H+] [Ac-]
KHAc=

[HAc]

KH2O [HAc] [OH-]
= = K 水解

KHAc [Ac-]

理论终点时：[HAc] = [OH-] ，[Ac-] = cNaAc

[OH]2 KH2O

=
cNaAc KHAc

[OH-]= {[KH2O/ KHAc]·cNaAc}1/2 ={[1×10-14/1.8×10-5 ]×（0.1000÷2）}1/2

=5.4 ×10-6（mol/L）

pH = 8.7

（4）理论终点后：NaOH 抑制 NaAc 水解。

pH 由 NaOH 的量计算，当 NaOH 的量 20.02ml 时：

0.1000 × 0.02

[OH
-
]= = 5.0×10

-5
pH=9.7

20.00 + 20.02

该法计算结果在表 7-5（p250 页）。

由滴定曲线可以看出（滴定曲线见 p251 图 7-5）：

①起始点 pH≠1。

②突跃范围在 pH=7.7~9.7，碱性范围。

③由于滴定一开始即有 NaAc生成，它抑制 HAc离解，使 pH急剧增大。也即[H+]
降低。继续滴定时 HAc 浓度减少，NaAc 浓度相应增大，形成缓冲溶液，pH 值增

大 速 度 减 慢 ， 滴 定 曲 线 又 呈 现 平 坦 状 。 接 近 终 点 时

HAc量很少，缓冲作用消失，水解作用增强，pH值急剧增大，理论终点附近有较

少的滴定突跃在碱性范围。

④理论终点后：NaOH抑制 NaAc水解，pH值由 NaOH来决定。
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突跃范围的影响：

①溶液浓度（酸和碱）大，范围大。

②弱酸电离常数 Ka 的大小及影响

结果：

Ka 越大→ 突跃范围越大；

Ka 越小→突跃范围越小。

判断公式：

若 C 酸·K 酸 ≤ 10
-8
时，无法进行滴

定，无明显突跃范围，指示剂无法确定

滴定终点。

图 2 NaOH 溶液滴定不同弱酸溶液的滴定曲线

3、强酸滴定弱碱

以 0.1000mol/L HCl 溶液滴定 20.00mL 0.1000mol/L 氨水为例。

H+ + NH3·H2O H2O + NH4+

（1）滴定前 [OH
-
] =根号 KNH3·H2O ×[NH3·H2O]

（2）滴定开始到理论终点前

[NH3·H2O]
[OH-] = KNH3·H2O ×

[NH4+]

（3）理论终点时：

[H+] = { [KH2O / KNH3·H2O]×cNH4Cl}1/2

（4）理论终点后

[H+]= V 酸过量 / V 总量 ·C 酸

讲解表 7—6，绘成图 7—7，讲解的具体内容：

①与强碱溶液滴定弱酸的滴定曲线相似，只是 pH 变化相反。

②理论终点 pH = 5.3，滴定突跃范围是 6.3～4.3，因此只能选择酸性区域内变色

指示剂，甲基红、溴酚蓝等。

③滴定突跃范围受碱的强度（Ka）和浓度(C 碱)影响，由 C 碱·K 碱 ≥10
-8
决定。

4、多元酸的滴定

多元酸滴定的原则是什么？

①当 C 酸·K 酸 1 ≥10
-8
时，这一级离解[H

+
]可以被滴定。

②Ka1/Ka2 ≥10
4

则第一级离解[H
+
]被滴定，出现滴定突跃。较后离解即较弱的那
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一级离解的 H
+
后被滴定，滴定的突跃取决于 C·Ka ≥10

-8
。

③Ka1/Ka2 < 10
5
，滴定时两个滴定突跃将混在一起，这时只有一个滴定突跃。

按照上述原则，以磷酸为例，说明该原则的应用：

H3PO3 H2PO4

-
+ H

+
Ka1 = 7.5 ×10

-3

H2PO4

-
HPO4

2-
+ H

+
Ka2 = 6.2 ×10

-8

HPO4

2-
PO4

3-
+ H

+
Ka3= 4.8 ×10

-13

当 0.1000mol/L NaOH 溶液滴定 0.1000mol/L H3PO4溶液时：

（1）c·Ka1 = 0.1000 ×7.5 ×10
-3

> 10
-8

Ka1/Ka2 = 7.5 ×10
-3
/6.2 ×10

-8
> 10

4

因此可以中和第一步离解的 H
+
，得到第一步突跃。

（2）c·Ka2 ≈ 10
-8

Ka2/Ka3 = 6.2 ×10
-8
/4.8 ×10

-13
＞10

5

因此可以中和第二步离解的 H
+
,得到第二步突跃。

（3）c·Ka3 = 4.8 ×10
-13
·0.1000 ＜ 10

-8

滴定无明显突跃，不能继续滴定。

介绍 p257 页的滴定曲线，选指示剂。

介绍草酸和邻苯二甲酸的情况。

5、盐类滴定：（介绍 Na2CO3）

Na2CO3强碱弱酸盐，其水溶液显碱性，可以用强酸滴定。

CO3

2-
+ H2O HCO3

-
+ OH

-

HCO3

-
+ H2O H2CO3 + OH

-

第一理论终点 pH = 8.3（计算）

由于 NaHCO3具有一定缓冲作用，所以滴定突跃不明显。

第二理论终点 pH = 3.9，可选甲基橙为指示剂。

介绍 P259 页图 7-9 滴定曲线及 Na2CO3滴定特点。

注意：由于在滴定过程中形成 CO2的饱和溶液，而使滴定终点提前出现，通常在滴

定至近终点时，加热煮沸除去 CO2冷却后再滴定到终点。

第一理论终点 VHCl1 = 第二理论终点 V HCl2

Na2CO3 + HCl == NaCl + H2O + CO2

n(1/2 Na2CO3) =n(HCl)

m(Na2CO3) /M(1/2 Na2CO3) ×1000 = C（HCl）·V（HCl）
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C（HCl）= m(Na2CO3) / V（HCl）·M(1/2 Na2CO3) ×1000

三、酸碱滴定法应用实例

1、胶粘剂碱度的测定

2、混合碱的测定

3、油脂中酸价的测定

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 4.5 酸碱标准溶液的配制与标定

授课学时 2 节（）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的 酸碱标准溶液的配制与标定

教学重点
酸碱标准溶液的配制与标定

教学难点

酸碱标准溶液的配制与标定

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源
多媒体

（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排
酸碱标准溶液的配制与标定

思 考 题 如何选择好指示剂？

作 业

教学后记
讲课后评：酸碱滴定法是化学分析法的基础，要把理论讲透，这对今后其它

滴定法的学习是有好处的。

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术
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教材名称 分析化学

授课题目 5.1 概述 5.2 配位解离平衡及影响因素

授课学时 2 节（）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

配位滴定反应应具备的条件

EDTA性质及其配合物

配位反应主反应与副反应的稳定常数

副反应及副反应系数

教学重点 配位反应主反应与副反应稳定常数

教学难点
副反应及副反应系数

教学方法 讲授（√）；讨论（ √ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

配位滴定反应应具备的条件

EDTA性质及其配合物

配位反应主反应与副反应的稳定常数

副反应及副反应系数

思 考 题 如何控制副反应

作 业

一、方法简介

复习无机化学内容：

Cu(NH3)4 SO4 配位键和离子键

命名：硫酸四氨合铜

配位体：NH3 配位数：4 配位原子：N

1、配位滴定法（coordinative titration）：以配位反应为基础的滴定分析法。

2、作为配位滴定的反应必须符合的条件：

1 生成的配合物要有确定的组成，即中心离子与配位剂严格按一定比例化合。

2 生成的配合物要有足够的稳定性。
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H6Y2+

H5Y+

H4Y

H3Y

H2Y2-

HY3-

H+ + H5Y+

H+ + H4Y

H+ + H3Y-

H+ + H2Y2-

H+ + HY3-

H+ + Y4-

Ka1 = 10-0.9

Ka2 = 10-1.6

Ka3 = 10-2.0

Ka4 = 10-2.67

Ka5 = 10-6.16

Ka6 = 10-10.26

3 配位反应速度要足够快。

4 有适当的反映理论终点到达的指示剂或其它方法。

二、EDTA及其分析应用方面的特性

1、EDTA的性质：

EDTA：Ethlene-diamine tetraacetic acid 乙二胺四乙酸

分子结构：

含两个氨基（—N＜）；含四个羧基（—COOH）的氨羧配位剂，用 H4Y表示。

EDTA物理性质：

1 溶于水，22℃时的溶解度为 0.02g/100mL；

2 难溶于酸和一般有机试剂；

3 易溶于氨溶液、苛性碱溶液中，生成相应的盐；

4 乙二胺四乙酸二钠盐（Na2H2Y·2H2O）习惯上也称为 EDTA。

Na2H2Y·2H2O：白色结晶状粉未，无臭无味，无毒，稳定。室温下饱和溶液的浓度

为 0.3mol/L，中性，pH = 4.7。

电离过程：H6Y2+ H+ + H5Y+

在酸性溶液中 H6Y2+就相当于六元酸，有六级离解平衡。

在水溶液中有 7种离子 H6Y2+、H5Y+、H4Y、H3Y-、H2Y2-、HY3-和 Y4-七种离子存在。

pH<1时，强酸性溶液，它主要以 H6Y2+形式存在；

pH>10.34时，碱性溶液，Y4-形式存在。
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2-

2、EDTA与金属离子配位的特点：

①EDTA与金属离子配位基本上按 1∶1的关系配位，同时释放出 2个 H+。

二价金属离子：M2+ + H2Y2- MY2- + 2H+ 1∶1

三价金属离子：M3+ + H2Y2- MY- + 2H+ 1∶1

四价金属离子：M4+ + H2Y2- MY + 2H+ 1∶1

②EDTA与金属离子配位形成具有五节环结构稳定的配合物。

③具有环形（五元环，六元环）结构的配合物称为螯合物。

螯合物：五元环或六元环的螯合物稳定，很多螯合物具有鲜明的颜色。

三、配位平衡

1、配合物的稳定常数

M +Y MY （电荷数略去）

[MY]
KMY = K 稳= KMY （配合物稳定常数）

[M] [Y]

KMY越大，配合物越稳定。

例：MY型（1∶1）配合物

Ca2+ + （EDTA）Y4- CaY2-

[CaY2-]
当平衡时 KCaY = = 4.90 ×1010

[Ca2+] [Y4-]
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2-K 稳= log KCaY = 10.69

介绍：K 不稳 = 1/K 稳

MYn 型（1∶n）配合物不作介绍。

介绍表 7-8 EDTA 配合物的 logKMY值。

2、配位反应中的主反应和副反应

配位反应除主反应外还可能存在副反应。

如果有副反应存在，KMY就不能反应M与 Y配位时的实际情况。

3、酸效应和酸效应系数

酸效应：由于 H+的存在，使M与 Y的主反应的配合能力下降，这种现象称为酸效

应。

酸效应应用：为了防止干扰离子干扰可以利用酸度的改变，使干扰离子和 EDTA配

位，作为掩蔽剂。掩蔽剂是用来消除某些离子的干扰。

酸效应大小用酸效应系数αY(H)来描述。

αY(H)=[Y′] /[Y]

[Y]为游离的[Y4-]的浓度，起配合作用的平衡浓度；

[Y′]为未与M配位的 EDTA的总浓度。

[Y′] = [Y] + [HY] +[H2Y] + [H3Y] + [H4Y] + [H5Y] + [H6Y]

[Y′] [Y] + [HY] +[H2Y] + [H3Y] + [H4Y] + [H5Y] + [H6Y]
αY(H) = =

[Y] [Y]

在一定 pH值下，[Y′]与[Y]之间有一系数关系，该系数大小与 pH有直接关系。

αY(H)越大，表示参加配位反应 Y的浓度越小，副反应越严重；

αY(H)=1时，表示 EDTA全部以 Y的形式存在，此时 H+没有引起副反应。

介绍表 7-9 不同 pH 值时的 lgαY(H)。

4、配合物的条件稳定常数（又称表观稳定常数）

pH越小αY(H)越大，即[Y]越低。
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酸度不同，EDTA与金属离子的配合能力就不同了。

[Y]总 [Y]总
把 αY(H)= [Y] = 带入 KMY

[Y] αY(H)

[MY] [MY] ·αY(H)
KMY = = = K′MY·αY(H)

[M]·[Y] [M]·[Y′]

log K′MY = log KMY - logαY(H)

式中 K′MY称为条件稳定常数，随酸度增大而减小。

例：已知 logKMgY = 8.70

在 pH=10时，logαY(H)= 0.45

log K′MgY = logKMgY - logαY(H)= 8.70-0.45 = 8.25

在 pH=5时，logαY(H)= 6.45

则 log K′MgY = logKMgY - logαY(H)=8.70– 6.45 = 2.25

由上述例题可见：pH值与 log K′MY之间关系，因此实际工作中用条件稳定常数更

能说明配合物在某一 pH时的实际稳定程度。

条件稳定常数：K'MY → KMY' → KM'Y → KM'Y'

5、准确滴定的判别式

配位滴定要求测定误差在一定范围内，测定达到一定准确度，要求配位反应能够定

量地完成。要求必须符合 log c·K'MY ≥6，以此作为金属离子能否用配位滴定法测定的

依据。

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 5.3 配位滴定法原理 5.4 金属指示剂

授课学时 2 节（）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）
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教学目的

滴定曲线
影响滴定突跃的因素
单一离子直接准确滴定的条件、单一离子滴定适宜的酸度范围
金属指示剂的作用原理、具备条件、使用时可能出现的问题

教学重点 滴定曲线、金属指示剂的作用原理、

教学难点

单一离子直接准确滴定的条件、单一离子滴定适宜的酸度范围

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

滴定曲线
影响滴定突跃的因素
单一离子直接准确滴定的条件、单一离子滴定适宜的酸度范围
金属指示剂的作用原理、具备条件、使用时可能出现的问题

思 考 题 金属指示剂可能出现的问题及措施

作 业

6、EDTA酸效应曲线

设金属离子浓度为 0.02mol/L，则滴定要求

log KMY′≥ 8 ①

log KMY′= logKMY - logαY(H) ②

logαY(H) = logKMY - logKMY′ ③

将①代入③中 logαY(H)≤ logKMY -8

将 p229页表 7-8EDTA配合物的 logKMY值代入公式中即可。

例：求 EDTA滴定 Zn2+的最高允许的酸度。

解：按 Zn2+为 0.02mol/L 来考虑，由 logαY(H)≤logKMY –8

计算最高允许酸度：logαY(H)= logKMY -8

即：logαY(H)= 16.5 - 8 = 8.5

查表 7-9不同 pH值时的 logαY(H)得：

当 logαY(H)= 8.5时，最高 pH为 4.0。
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用该方法算出滴定各种离子的最高酸度，绘成 pH~KMY曲线，就得到酸效应曲线或

称为林旁曲线。

讲解酸效应曲线。

曲线上金属离子位置所对应的 pH值，就是滴定该种离子时所允许的最小 pH 值，

即最大酸度。

四、金属指示剂

金属指示剂（metallochrome indicator）：在配位滴定中，通常利用一种能与金属离子生成有色配

合物的显色剂指示滴定过程中金属离子浓度的变化。这种显色剂称为金属离子显色剂又称为金

属指示剂。

1、金属指示剂变色原理

M + In MIn

金属离子 指示剂

颜色甲 颜色乙

滴入 EDTA时金属离子逐步被配合，当达到反应的等当点时，已与指示剂配合的金

属离子被 EDTA夺出，释放出指示剂。

MIn + Y MY + In

颜色乙 颜色甲

例如：用 EDTA标准溶液滴定镁，当加入铬黑 T（以 H3In 表示其分子式）为指示

剂，在 pH=10的缓冲溶液中为蓝色，与镁离子配位生成红色配合物。

Mg2+ + HIn2- MgIn- + H+

蓝色 红色

滴入 EDTA时，当达到反应的等当点时，H2Y2-逐渐夺取配合物中Mg2+而生成了更
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稳定的配合物MgY2-。

MgIn- + H2Y2- MgY2- + H+ + HIn2-

红色 蓝色

当溶液由红色变为蓝色时即为滴定终点。

2、金属指示剂应具备的条件

(1) 显色配合物（MIn）与指示剂（In）的颜色显著不同。

(2) 显色反应灵敏、迅速，有良好的变色可逆性。

(3) 显色配合物的稳定性要适当。

例如：稳定性MgIn- ＜ MgY2- ，颜色由红变为蓝色。

金属离子与指示剂所形成配合物要符合：logKMIn' ＞4

同时还要求：logKMY'－logKMIn' ≥ 2

3、封闭现象：有时金属指示剂与某些金属离子形成极稳定化合物，达到等当点后，

过量 EDTA并不能夺取金属指示剂有色配合物中金属，因而使指示剂在等当点符近没有

颜色变化，这种现象称为指示剂的封闭现象。

例如：用 EDTA滴定Mg2+、Ca2+时，以测定水的硬度。Fe3+和 Al3+等离子的存在对

测定有干扰，若加入三乙醇胺使之与 Fe3+、Al3+离子形成更稳定的配合物，则 Fe3+、Al3+

等离子被三乙醇胺所掩蔽，而不发生干扰，使封闭现象消失。

4、常用金属指示剂：

（1）铬黑 T（EBT）

1-（1-羟基-2 萘偶氮基）-6 -硝基-2-萘酚-4-磺酸钠

铬黑 T为黑褐色粉末，略带金属光泽，溶于水后结合在磺酸根上的 Na+全部电离，

以阴离子形式存在于溶液中。

铬黑 T以 H2In-表示。

H2In- HIn2- In3-

pH 6.3 pH = 8～11 pH ＞11.5

红紫色 蓝色 橙黄色

铬黑 T与许多金属离子形成红色配合物，为使滴定终点颜色变化明显，则要求 pH
在 9~10之间为最佳，颜色由红色变到蓝色。而 pH＜8或 pH＞11，配合物颜色与指示剂

NO2
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颜色相似不宜使用。

（2）钙指示剂（NN）

钙指示剂为深棕色粉末，溶于水为紫色，在水溶液中不稳定，通常与 NaCl固体粉

末配成混合物使用。

H2In HIn In

pH＜7.4 pH=8～13 pH＞13.5

粉红色 蓝色 粉红色

当 pH = 13，钙指示剂与 Ca2+形成红色配合物，可用于测定钙镁混合物中的，终点

由红变为蓝色，颜色变化敏锐。

介绍表 7-10 常见金属指示剂，7-12 常用的掩蔽剂。

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 5.5 提高配位滴定选择性的方法 5.6 应用

授课学时 2 节（）；3节（ √）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

控制溶液的酸度

掩蔽和解蔽的方法

化学分离法

选用其他配位滴定剂

教学重点 控制溶液的酸度

教学难点 控制溶液的酸度

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

控制溶液的酸度

掩蔽和解蔽的方法

化学分离法

选用其他配位滴定剂

思 考 题 如何提高配位滴定选择性

作 业



44

教学后记 难度大的知识点增加案例讲解

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 6.1 氧化还原反应

授课学时 2 节（）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

1、掌握氧化还原滴定法分类及各种方法的反应实质。
2、了解氧化还原滴定法和酸碱滴定法的异同点。
3、明确严格控制反应测定结果的关键。

教学重点 氧化还原滴定法分类及各种方法的反应实质

教学难点 氧化还原滴定法分类及各种方法的反应实质

教学方法 讲授（√）；讨论（√ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

特点

条件电极电位

氧化还原进行的程度

影响氧化还原反应速度的因素

思 考 题 如何严格控制反应条件

作 业

教学后记 理论多联系实践

一、方法简介

1、氧化还原滴定法的分类：

氧化还原滴定法：以氧化还原反应为基础的滴定分析方法。

标准溶液：氧化剂——测定还原性物质含量。

还原剂——测定氧化性物质含量。

氧化还原滴定法： 高锰酸钾法
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重铬酸钾法

碘量法

溴酸钾法

氧化还原滴定法的特点及与酸碱滴定法的比较：

①酸碱滴定法是离子互换反应，反应历程简单、快速。

②氧化还原滴定法是电子转移反应，反应复杂、反应速度快慢不一、受外界条件影

响较大。

比较结果：氧化还原滴定法需要控制反应条件，使其符合滴定分析的要求

2、氧化还原滴定法滴定终点的确定

①标准溶液自身做指示剂

2MnO4- + 5C2O42-
ˉ + 16H+ == 2Mn2+ + 10CO2↑ + 8H2O

高锰酸钾为紫色，极稀溶液中呈无色。过量的半滴 KMnO4，溶液变粉色。

②专属指示剂

I2 + 2Na2S2O3 == 2NaI + Na2S4O6

稍过量的碘标准溶液与溶液中的淀粉指示剂形成浅蓝色。

③氧化还原指示剂

In(OX) + ne In(Red) 该反应为可逆反应

氧化型 还原型

颜色甲 颜色乙

标准溶液是氧化剂时，指示剂本身为还原型，被测定的物质为还原性物质。

例： Cr2O72- + 6Fe2+ + 14H+ === 2Cr3+ + 6Fe3+ + 7H2O

标准溶液：

指示剂：二苯胺磺酸由无色的还原型—红紫色氧化型。

指示剂的选择：指示剂的变色点电位值在滴定终点附近。

指示剂的标准电极电位和终点电位越接近误差越小。

介绍表 7—12常用的氧化还原指示剂。

第七章 氧化还原滴定法

氧化还原滴定法（Redox Titration）是滴定分析中应用最广泛的方法之一。它是以溶

液中氧化剂与还原则之间的电子转移为基础的一种滴定分析方法。

可以用来进行氧化还原滴定的反应很多。
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根据所应用的氧化剂和还原剂，可将氧化还原滴定法分为：

高锰酸钾法、

重铬酸钾法、

碘量法、

铈量法、

溴酸盐法、

钒酸盐法等。

利用氧化还原法，不仅可以测定具有氧化性或还原性的物质，而且还可以测定能与氧

化剂或还原剂定量反应形成沉淀的物质。因此，氧化还原法的应用范围很广泛。

氧化还原反应与酸碱反应和络合反应不同。

酸碱反应和络合反应都是基于离子或分子的相互结合。反应简单．一般瞬时即可完成。

氧化还原反应是基于电子转移的反应，比较复杂，反应常是分步进行的，需要一定时间

才能完成。

因此，必须注意反应速度，特别是在应用氧化还原反应进行滴定时，更应注意滴定速度

与反应速度相适应。

氧化还原反应，除了发生主反应外。常常可能发生副反应或因条件不同而生成不同产物。

因此，要考虑创造适当的条件，使它符合满足分析的基本要求。

第一节 氧化还原平衡

一、条件电位

氧化剂和还原剂的强弱，可以用有关电对的标准电极电位（简称标准电位）来衡量。

电对的标准电位越高，其氧化型的氧化能力就越强；反之电对的标准电位越低，则其还

原型的还原能力就越强。

因此，作为一种还原剂，它可以还原电位比它高的氧化剂。根据电对的标准电位，可以

判断氧化还原反应进行的方向、次序和反应进行的程度。

但是，标准电极电位（E
0
）是在特定条件下测得的，其条件是，温度 25℃，有关离子浓

度（严格的讲应该是活度）都是 1mol/L（或其比值为 1），气体压力为 1.013×10
5
Pa。
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如果反应条件（主要是离子浓度和酸度）改变时，电位就会发生相应的变化，对于下述

氧化还原半电池反应：

Ox+ne-= Red

其电极电位 E，可用能斯特方程式表示：

E=E0 OX/Red+(0.059/n)lg[OX]/[Red] （1）

当[Ox]=[Red]=1mol/L 时，lg[OX]/[Red] =0，

在此情况下，E=E0，

因此，标准电极电位是氧化型和还原型的浓度相等，相对于标准氢电极的电位。

由式（1）可以看出，影响电位 E的因素是：

（一） 氧化还原电对的性质，决定 E
0
值的大小；

（二）氧化型和还原型的浓度，即有关离子（包括 H
+
）浓度大小及其比值。

（三）利用能斯特方程式，可以计算各种可逆均相氧化还原半电池的电位。

考虑到离子强度，式（1）应写成下式：

E=E 0 OX/Red+(0.059/n)lgaOX/aRed （2）

式中，αOx、αRed 分别代表氧化型和还原型的活度；n为半电池中 1mol 氧化剂或还原

剂电子的转移数。由式（2）可见，电对的电极电位与存在于溶液中氧化型和还原型的

活度有关。

根据电对的电极电位来研究氧化还原反应时，首先必须明确电对的氧化型和还原型，然

后才能正确地确定其标准电极电位。

在应用能斯特方程式时还应注意下述两个因素：

首先，通常知道的是溶液中浓度而不是活度，为简化起见，往往将溶液中离子强度的影

响加以忽略。

其次，当溶液组成改变时，电对的氧化型和还原型的存在形式也往往随之改变，从而引

起电极电位的改变。

因此，当利用能斯特方程式计算有关电对的电极电位时，如果采用该电对的标准电极电

位，不考虑离子强度及氧化型和还原型的存在形式，则计算结果与实际情况就会相差较

大。
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对于一般反应式，考虑活度和副反应可写成：

E=E0OX/Red+(0.059/n)lgγOXcOXαRed/γRedcRedαOX (3)

令 E0fOX/Red=E0OX/Red+(0.059/n)lgγOXαRed/γRed αOX (4)

则： E=E0fOX/Red+(0.059/n)lgcOX/cRed

式子（4）即为条件电位（conditional potential）的定义式，

它表示特定条件下，氧化型与还原型的浓度均为 1mol·L-1 时，校正了各种影响因素后

的实际电极电位，在条件不变时，为一常量。

标准电极电位与条件电位的关系，与络合反应中绝对形成常数 K和条件形成常数 Kˊ的

关系相似。显然，分析化学中引入条件电位之后，处理实际问题就比较简单，也比较符

合实际情况。

可是，到目前为止，还有许多体系的条件电位没有测量出来。当缺少相同条件下的条件

电位值，可采用条件相近的条件电位值。但是，对于尚无条件电位数据的氧化还原电对，

只好采用标准电位来作粗略的近似计算。

但应指出，在许多情况下，上述条件不一定都满足，故 E0f 值并不真正是常数。因此，

我们用 E0 值所进行的计算，也具有近似的性质。

本书在处理有关氧化还原反应的电位计算问题时，为了讨论问题的方便，一般仍采用标

准电极电位。

例 7-1 计算 1mol/LHCl 溶液,cCe(IV)=1.00×10-2 mol/L, cCe(III)=1.00×10-3mol/L

时 Ce(IV)/Ce(III)电对的电极电位。

解：查附表 11，

半反应 Ce(IV)+e- = Ce(III)在 1mol/LHCl 介质中的 E0f =1.28V，则

E=E0fCe(IV)/Ce(III)+0.059lg[cCe(IV)/cCe(III)]

=1.28V+0.059lg1.00×10-2/1.00×10-3

=1.34V

例 7-2

计算在 2.5mol/LHCl 溶液中，用固体亚铁盐将 0.100mol/LK2Cr2O7 还原至一半时溶液的

电极电位。

解：溶液的电极电位就是 Cr2O72-/Cr3+电极电位。
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其半反应为：Cr2O72-+14H++6e-=2Cr3++7H2O

附录一及表 11 中没有该电对相应的条件电位值，可采用相近 3mol/L 的介质中的 E0f 代

替，E0f=1.08V。

当 0.100mol/LK2Cr2O7 被还原至一半时： cCr(VI)=0.5×0.100mol/L=0.0500mol/L

cCr(III)=2×0.0500mol/L=0.100mol/L

故 E=E0fCe(VI)/Cr(III)+(0.059/6)×lgcCr(VI)/c2Cr(III)

=1.08+(0.059/6)×lg0.0500/(0.100)2

=1.09V

二、影响条件电位的因素

在标准状况下，可根据氧化还原反应中两个电对的电位的大小，或通过有关氧化还原电

对电位的计算，可以大致判断氧化还原反应进行的方向。但是，在实际工作中，情况是

复杂的，当外界(如温度、酸度、浓度等)发生变化时，氧化还原电对的电位也将受到影

响，因而有可能影响氧化还原反应进行的方向。

在氧化还原反应中，氧化剂和还原剂的浓度不同，电位也就不同。因此，改变氧化剂或

还原剂的浓度，可能改变氧化还原反应的方向。

例如，已知 E0Sn
2+
/Sn = -0.14V，E0Pb

2+
/Pb = -0.13V。

当[Sn2+] = [Pb2+] = 1mol/L 时，Pb2+能氧化 Sn，即下列反应从左向右进行：

Pb2++Sn→Sn2++Pb

如果[Sn2+]=1.0mol/L，[Pb2+]=0.10 mol/L，根据能斯持方程式得：

ESn
2+
/Sn= -0.14+0.059/2log(1) = -0.14V

EPb
2+
/Pb= -0.13+0.059/2log(0.1) = -0.16V

此时，ESn
2+
/Sn >EPb

2+
/Pb,所以，Sn2+能氧化 Pb，即反应按下列方向进行：

Sn2++Pb→Pb2++Sn

应该指出，只有当两电对的标准电极电位 EΘ (或条件电位 E0f)相差很小时，才能比较

容易地通过改变氧化剂或还原剂的浓度来改变反应的方向。在上述氧化还原反应中，两

电对的 E0 之差仅有 0.01 伏，所以只要使 Pb2+的浓度降低 10 倍，即可引起反应方向的

改变。如果两个电对的 E0(或 E0f)相差较大时。则难以通过改变物质的浓度来改变反应

的方向。
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例如：Sn 能使 Cu2+还原为 Cu 的反应：

Cu2++Sn→Cu+Sn2+

由于 E0Cu
2+
/Cu= +0.34 伏，E0Sn

2+
/Sn=-0.14 伏，

两者相差 0.48 伏。通过计算求得 Cu2+浓度需降低至约 1.0×10-17mol/L 时，才能使反

应向相反的方向进行，这在实际上是没有意义的。

通常，利用沉淀或络合反应，可以使电对中的其一组分生成沉淀或络合物，降低其浓度，

从而引起反应方向的改变，现分别讨论于后。

（一）离子强度

由条件电位的定义式,对同一电对,离子强度不同,条件电也不同。但在实际计算

中,由于活度系数不易计算,可近似认为等于 1

（二）沉淀的生成

如果在氧化还原反应平衡中，加入一种可与氧化型或还原型形成沉淀的沉淀剂

时，将会改变体系的标准电位或条件电位，就有可能影响反应进行的方

向。

例如在某一电对中加入一种沉淀剂,则可能会使氧化型或还原型的浓度发生改变,从而

使电极电位发生变化。如碘量法测定 Cu2+的含量的实验所基于的反应是：

Cu2++4I-=2CuI↓+I2

从标准电极电位判断，E0 Cu
2+
/Cu

+
=0.16V ＜ E0I2/I

-
=0.54V，似乎应当是 I2

氧化 Cu+，而事实上是 Cu2+氧化 I-。原因是 Cu+生成了溶解度很小的 CuI 沉淀，从而是

铜电对的电位显著提高。

（三）络合物的形成

络合物的形成,同样能影响氧化还原反应的方向。因为它能改变平衡体系中某种离子的

浓度，所以也能改变有关氧化还原电对的标准电位(或 E)。因此，在氧化还原反应中,

加入能与氧化型或还原型生成络合物的络合剂时,由于氧化型或还原型的相对浓度发生

了变化，从而改变了该体系的标准电位或条件电位。所以,也必然引起氧化还原反应方

向的改变。

（四）溶液的酸度

有些氧化剂的氧化作用必须在酸性溶液中才能发生，而且酸度越大其氧化能力越强。例

如 KMnO4 、K2Cr2O7 和(NH4)2S2O8 等。
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酸度对氧化还原反应方向的影响，大体可分为两种类型，即 H+直接参加反应的影响及

H+与氧化型或还原型结合成难离解的化合物的影响。

1.H+参加反应的影响

许多有 H+或 OH-参加的氧化还原反应变化时，就有可能改变反应进行的方向。应该注意，

酸度对反应方向的影响和物质浓度对反应方向的影响一样，只有当两个电对的E0(或E0f)

值相差很小时，才能比较容易地通过改变溶液的酸度来改变反应的方向。如：

H3AsO4+2I-+2H+=H3AsO3+I2+H2O

[H+]=1.0mol/L 时，反应正向进行，而酸度降低反应方向相反。

2.H+与氧化型或还原型结合成难离解化合物的影响

有些电对的电极电位，从表面上来看似乎与 H+浓度无关。

例如

Fe(CN)63-+e-=Fe(CN)64- E0=0.356V

从其半电池反应来看，虽然没有 H+参加反应、但实际上，当溶液的 pH 值小于 4时，其

电极电位却迅速增大，这是由于 HFe(CN)63-是一种较弱的酸。

在 pH＜4 的情况下，Fe(CN)63-／Fe(CN)64-的比值随着溶液中 H+浓度的增大而加大，因

此 E也显著增大。当 pH＞4 时，则溶液的 H+对此电对的电极电位无影响。

三、氧化还原反应进行的次序

在分析工作的实践中，经常会遇到溶液中含有不止一种还原剂或不止一种氧化剂的情

形。例如，测定 Fe3+时，通常先用 SnCl2 还原 Fe3+为 Fe2+，而 Sn2+总是要过量的，因

此，溶液中就有 Sn2+和 Fe2+两种还原剂。若用 K2Cr2O7 标准溶液滴定该溶液时，由下

列标准电位可以看出，Cr2O72-是其中最强的氧化剂，Sn2+是最强的还原剂；滴加的

Cr2O72-首先氧化 Sn2+，只有将 Sn2+完全氧化后，才能氧化 Fe2+。因此，在用 K2Cr2O7

标准溶液滴定 Fe2+前，应先将过虽的 Sn2+除去。

上例清楚地说明，溶液中同时含有几种还原剂时，若加入氧化剂，则首先与溶液中最强

的还原剂作用。同样地，溶液中同时含有几种氧化剂时，若加入还原剂，则首先与溶液

中最强的氧化剂作用。即在适宜的条件下，所有可能发生的氧化还原反应中，标准电极

电位相差最大的电对间首先进行反应。因此，如果溶液中存在数种还原剂，而且各种还

原剂电对的电极电位相差较大，又无其他反应干扰，则与其他几种滴定分析法的分步滴

定类似，可用氧化剂分步滴定溶液中各种还原剂。

四、氧化还原反应进行的程度
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在定性分析的学习中，遇到的氧化还原反应很多。但并非所有的氧化还原反应

都能用于滴定分析。滴定分析要求氧化还原反应要能定量地完成。对于一般氧化还原反

应，可以通过计算反应达到平衡时的平衡常数来了解反应进行的程度。

氧化还原反应的平衡常数 K，可以根据能斯特方程式，从两电对的标准电位或条件电位

来求得。

一般氧化还原反应： aOx1+bRed2 = cRed1+dOx2

lgK’=lgccRed1cdOX2/caOX1cbRed2=n(E0f1- E0f2 )/0.059v

式中，E10f、E20f 为氧化剂、还原剂电对的条件电位，

n为两电对转移电子数的最小公倍数

氧化还原反应的条件平衡常数 K’值的大小是直接由氧化剂和还原剂两电对的条件电位

之差决定的。

一般讲 E10f、E20f 之差越大，K’值也越大，反应进行得越完全。如 E10f 和 E20f 相差

不大，则反应进行较不完全。那么 K’值达到多大时，反应才能进行完全呢？现在以氧

化剂 Ox1 滴定还原剂 Red2 的反应：

aOx1+bRed2=aRed1+bOx2

由于滴定分析的允许误差为 0.1%，在终点时反应产物的浓度必须大于或等于反应物原始

浓度的 99.9％，即

[Ox2]＞99.9％CRed2, [Redl]＞99.9％COx1

而剩下来的物质必须小于或等于原始浓度 0.1%即

[Red2]≤0.1％CRed2 [Ox1]≤0.1％COx1

此时： lgK’≥lg(103)a+b

即 nΔE*/0.059≥3(a+b) ΔE*≥3(a+b)0.059/n

若 n1=n2=1, 则, a=b=1, n=1，lgK’≥6, ΔE’≥0.35V

若 n1=2,n2=1,则, a=1,b=2,n=2, lgK’≥9, ΔE’≥0.27V

若 n1=1,n2=3,则, a=3,b=1,n=3, lgK’≥12, ΔE’≥0.24V

若 n1=n2=2, 则, a=b=1,n=2, lgK’≥6, ΔE’≥0.18V

若 n1=2,n2=3,则, a=3,b=2,n=6, lgK’≥15, ΔE’≥0.15V
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即两电对的条件电位之差，一般应大于 0.4 伏，这样的氧化还原反应，可以用于滴定分

析。实际上，当外界条件(例如介质浓度、酸度等)改变时，电对的条件电位是要改变的，

因此，只要能创造一个适当的外界条件，使两电对的条件电位差超过 0.4 伏，这样的氧

化还原反应也能用于滴定分析了。

必须指出，某些氧化还原反应，虽然两个电对的标准电位相差足够大，也符合上述要求，

但由于副反应的发生，使该氧化还原反应不能定量地进行，氧化剂和还原剂之间没有一

定的当量关系(或摩尔比关系)。显然，这样的氧化还原反应仍不能用于滴定分析。如

KMnO4 与 Na3AsO3 的反应(在稀 H2SO4 存在下)就是如此，虽说它们间电位的差值(0.95

伏)远远大于 0.4 伏，但由于 AsO33-只能将 MnO4-还原为平均氧化数为 3.3 的 Mn(溶液为

黄绿色或棕色)，因此，就不能用于滴定分析。

习题 235-14.在 Cl
-
、Br

-
和 I

-
三种离子的混合物溶液中，欲将 I

-
氧化为 I2，而又不使 Br

-

和 Cl
-
氧化在常用的氧化剂 Fe2(SO4)3和 KMnO4中应选择哪一种？

答：选用 Fe2(SO4)3氧化剂即能满足上述要求，因为：

E
0

Fe3+/Fe2+=0.771V

E
0

Cl2/2Cl-=1.395V E
0

Br2/Br-=1.087V

E
0

I2/I

-
=0.621V

又根据标准电极电位可知：E
0

Fe3+/Fe2+的电位低于 E
0

Cl2/2Cl而 E
0

Br2/Br-高于 E
0

I2/I-故只能将氧化为

I2，而不能将 Cl
-
和 Br

-
氧化。如果选用 KMnO4时则能将其氧化。

15.计算在 1mol/LHCl 溶液中，当[Cl
-
]=1.0mol/L 时，Ag

+
/Ag 电对的条件电位。

解：经查表在 1mol/l 的溶液中，E
0`

Ag+/Ag=0.7994V

∵E=E
0

Ag+/Ag+0.0592×lg =0.7994+0.0592×lg[Ag
+
]

又∵[Cl
-
]=1mol/l Ksp[AgCl]= ×10

10

∴E=0.7994+0.0592×lg ×10
10
=0.22V

16.计算在 1.5mol/LHCl 介质中，当 cCr(VI)=0.10mol/L,cCr(III)=0.020mol/L 时 Cr2O7

2-
/Cr

3+

电对的电极电位。

解：附录中没有该电对相应的条件电位值，采用相近 1mol/L 的介质中 E
0
=1.00V 代替

Cr2O7

2-
+14H

+
+6e

-
==2Cr

3+
+7H2O

当 C Cr(VI)=0.10mol/L C Cr(III)=0.020mol/L
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E=E
0

Cr(VI)/ Cr(III)+ lg 1.02V

17.计算 pH=10.0,[NH4

+
]+[NH3]=0.20mol/L时 Zn

2+
/Zn电对条件电位。若CZn(II)=0.020mol/L,

体系的电位是多少？

解：已知 E
0

Zn2+/Zn=-0.763V, Zn－NH3络合物的 lg 1－lg 4分别为

2.27,4.61,7.01,9.06.

[OH
-
]=10

-4

, pKa=9.26

1) pH=pKa+lg[NH3]/[NH4

+
]

10.0=9.26+ lg[NH3]/[NH4

+
] (1)

CNH3=[NH4

+
]+[NH3]=0.20 (2)

(1)、(2)联立解得 [NH3]=0.169 mol/L

∵ =

=9.41×10
5

∴ E=E
0
+ =-0.763+ = -0.94 V

若[Zn
2+
]=0.020mol/l,则 E=-0.94+

18.分别计算[H
+
]=2.0mol/L 和 pH=2.00 时 MnO4

-
/Mn

2+
电对的条件电位。

解：在酸性溶液中的反应为，

MnO4

-
+4H

+
+5e-==Mn

2+
+4H2O，经查表 E

0
=1.51V

当[H+]=2.0mol/l, E=E
0
+ =1.54V

当[H
+
]=0.01mol/l, E=E

0
+ .

19.用碘量法测定铬铁矿中铬的含量时，试液中共存的Fe
3+
有干扰。此时若溶液的pH=2.0，

Fe(III)的浓度为 0.10mol/L, Fe(Ⅱ)的浓度为 1.0×10
-5
mol/L，加入 EDTA 并使其过量

的浓度为 0.10mol/L。问此条件下，Fe
3+
的干扰能否被消除？

解：已知 [Fe
3+
]=0.10mol/l，[Fe

2+
]=1.0×10

-5
mol/l。EDTA=0.10mol/l。

查表知：pH =2.0 时， lgα(H)=13.51, lgKFeY-=25.1, lgKFeY2-=14.32

∵

故：
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lgK’FeY-= lgKFeY-- lgα(H)=25.1-13.51=11.59

lgK’FeY2-= lgKFeY2-- lgα(H)=14.32-13.51=-0.19

根据：Fe + Y = FeY 得：

[Fe
3+
]=0.1/0.1×10

-11.59
=10

-11.59
mol/L;

[Fe
2+
]=1.0×10

-5
/0.1×10

-0.19
=10

-4.81
mol/L;

0.37V<EI2/I-=0.54 V

∴ 能排除。

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 6.12 氧化还原滴定原理

授课学时 2 节（）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

滴定曲线

终点确定

滴定前预处理

教学重点

滴定曲线

终点确定

滴定前预处理

教学难点 终点确定

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）
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教学过程

时间安排

滴定曲线

终点确定

滴定前预处理

思 考 题
讨论思考如何进行终点确定

作 业

教学后记 理论多联系实践

在氧化还原滴定法中，除了用电位法确定终点外,还可以根据所使用的标准溶液的不

同，选用不同类型的指示剂来确定滴定的终点。

一、氧化还原指示剂

氧化还原指示剂是一些复杂的有机化合物，它们本身具有氧化还原性质。它的氧化

型和还原型具有不同的颜色。通常以 In(Ox)代表指示剂的氧化型；In(Red)代表指示

剂的还原型；n代表反应中电子得失数。如果反应中没有 H+参加，则氧化还原指示剂

的半反应可用下式表示： In(Ox)+ne—=In(Red)

根据能斯特方程，氧化还原指示剂的电位与其浓度的关系是

EIn=EIn0f+0.059/n logCIn(Ox)/CIn(Red) (A)

指示剂不同，其 EIn0f 值不同；同一种指示剂，溶液的介质不同，EIn0f 值也有差别。

如果 In(Ox)和 In(Red)的颜色强度相差不大，则按照 CIn(Ox)/CIn(Red)从 10/1 变到

1/10 的关系，代入式(A)中，则得到氧化还原指示剂变色的电位范围为：

EIn=EIn0f±0.059/n （25℃） (B)

在此范围两侧可看到指示剂颜色的改变，当被滴定溶液的电位值恰等于 EIn0f 时，

指示剂显中间颜色。若是 In(Ox)和 In(Red)的颜色强度相差较大，则达到中间色时电

位值(EIn)要与 EIn0f 值偏离一些。

在测定 Fe2+的滴定中，常用二苯胺磺酸钠或邻二氮菲作为氧化还原指示剂。

(一) 二苯胺磺酸钠

二苯胺磺酸钠是以 Ce4+滴定 Fe2+时常用的指示剂，其条件电位为 0.85 伏(在 H+＝

1mol/L 时)。在酸性溶液中，主要以二苯胺磺酸的形式存在。当二苯胺磺酸遇到氧化

剂 Ce4+时，它首先被氧化为无色的二苯联胺磺酸(不可逆)，再进一步被氧化为二苯联

苯胺磺酸紫(可逆)的紫色化合物，显示出颜色变化。

其变色时的电位范围为：

EIn=0.85±0.059/2=0.85±0.03(伏)
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即二苯胺磺酸钠变色时的电位范围是在 0.82-0.88(伏)之间。

（二) 邻二氮菲—Fe(II)

邻二氮菲亦称邻菲罗啉其分子式为 C12H8N2，其结构式见 219 页，易溶于

亚铁盐溶液形成红色的 Fe（C12H8N2）32+配离子(见 219 页)，遇到氧化剂时改变颜色，

其反应式如下：

Fe(C12H8N2)32+-e-=Fe(C12H8N2)33+

(深红

色) (浅蓝色)

氧化产物为浅蓝色的 Fe(C12H8N2)33+配离子,在 1mol/LH2SO4 溶液中,它的条件

电位 EIn0f＝1.06 伏。实际上它在 1.12 伏左右变色,这是因为它的还原型颜色(红)比

氧化型颜色(浅蓝)的强度大得多的缘故。在以 Ce4+滴定 Fe2+时,用邻二氮菲—Fe(II)

作指示剂最为合适。终点时溶液由红色变为极浅的蓝色。也可以用 Fe2+ 滴定 Ce4+，

终点时溶液由浅蓝色变为深红色(桔红色)。

二、其他指示剂

(一)专属指示剂

某种试剂如果能与标准溶液或被滴定物产生显色反应，就可以利用该试剂作指示

剂。例如，在碘量法中，用淀粉作指示剂。淀粉遇碘(碘在溶液中以 I3-形式存在)生

成蓝色络合物(I2 的浓度可小至 2×10-5mol/L)。借此蓝色的出现或消失，表示终点的

到达。

(二)自身指示剂

在氧化还原滴定中，利用标准溶液本身的颜色变化以指示终点的叫做自身指示剂。例

如，用 KMnO4 作标准溶液时，当滴定达到化学计量点后，只要有微过量的 MnO4-存在，

就可使溶液呈粉红色， 这就是滴定的终点。虽然 KMnO4 自身可以作指示剂，但是它的

颜色可被觉察的最低浓度约为 2×10-6mol/L。如果在硫酸溶液(0.2mol/L)中使用二苯

胺作指示剂，则所需的 MnO4-浓度可降低到 8×10-7mol/L。由于使用指示剂更为灵敏，

所以在高锰酸钾法中也有使用指示剂指示滴定终点的。

必须指出的是，氧化还原指示剂本身的氧化还原作用也要消耗一定量的标准溶

液。虽然这种消耗量是很小的，一般可以忽略不计，但在较精确的测定中则需要作空

白校正。尤其是以 0.01mol/L 以下的极稀的标准溶液进行滴定时，更应考虑校正问题。

第五节 氧化还原法滴定前的预处理

为了能成功地完成氧化还原滴定,在滴定之前往往需要将被测组分处理成能与滴

定剂迅速、完全,并按照一定化学计量起反应的状态，或者处理成高价态后用还原剂进

行滴定，或者处理成低价态后用氧化剂滴定。滴定前使被测组分转变为一定价态的步
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骤称为滴定前的预处理。预处理时，所用的氧化剂或还原剂应符合下列要求：反应进

行完全而且速度要快;过量的氧化剂或还原剂易于除去；反应具有一定的选择性。

一、预处理典型实例

用氧化剂作标准溶液测定铁矿石中铁的含量时，是将矿石溶解，用过量还原

剂将 Fe3+定量地还原为 Fe2+，然后用氧化剂滴定 Fe2+。可用的还原剂很多见后表，

其中 SnCl2 是一种很方便而又常用的还原剂。其反应为：

2Fe3++SnCl2+4C1-＝2Fe2++SnCl62-

然后用 KMnO4、K2Cr2O7 或 Ce4+标准溶液滴定。用 KMnO4 滴定的反应是：

MnO4-+5Fe2++8H+＝Mn2++5Fe3++4H2O

使用 SnCl2 还原 Fe3+时，应当注意以下各点：

(1) 必须破坏过量的 SnCl2。否则会消耗过多的标准溶液，常是用 HgCl2 将它氧

化：

Sn2++HgC12+4C1-＝SnCl62- +Hg2C12↓ (白)

(2) 生成的 Hg2C12 沉淀应当很少且呈丝状。大量絮状 Hg2C12 沉淀也能慢慢与

KMnO4 作用(不与 K2Cr2O7 作用)：

5Hg2Cl2+2MnO4-+16H+=10Hg2++10Cl-+2Mn2++8H2O

为了只生成少量的丝状沉淀 Hg2Cl2，溶液中过量 SnCl2 必须很少，因此，SnCl2

溶液必须逐渐慢慢加入。当 FeCl4-的黄色消失时，只需要加入 1—2滴过量的 SnCl2，

以防止 Fe2+被空气氧化。

(3) 不可使 Hg2C12 进一步被还原为金属 Hg：

Hg2C12+Sn2++4C1-＝2Hg↓+SnCl62-

因为这种黑色或灰色的微细金属汞，不仅能影响等当点的确定，同时也能慢

慢与 KMnO4 反应：

10Hg+2MnO4-+16H++10C1-＝

5Hg2C12↓+2Mn2++8H2O

为了避免这种情况，HgCl2 必须始终保持过量，使 SnCl2 不能过量太多在操

作上，应先将溶液适当稀释并冷却后，再快速加入 HgC12。
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(4) 应当尽快地完成滴定，因为 Hg2C12 与 Fe3+也有慢慢地进行反应的趋向：

Hg2C12+2FeCl4-＝2Hg2++2Fe2++10C1-

致使测定结果偏高。而 Fe2+也有被空气氧化的可能，致使结果偏低。

二、预处理时常用的氧化剂和还原剂

预处理时常用的氧化剂和还原剂，分别列入 p221 表 7—3 和 7—4 中

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 6.4 高锰酸钾法 6.5 重铬酸钾法 6.5 碘量法

授课学时 2 节（）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

掌握高锰酸钾法、重铬酸钾法、碘量法三种方法标准溶液的配制原理

了解三种方法的应用

教学重点 掌握高锰酸钾法、重铬酸钾法、碘量法三种方法标准溶液的配制原理

教学难点 掌握高锰酸钾法、重铬酸钾法、碘量法三种方法标准溶液的配制原理

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

高锰酸钾法

重铬酸钾法

碘量法

思 考 题 高锰酸钾法 、重铬酸钾法、碘量法的区别？

作 业

教学后记 理论多联系实践

一、KMnO4 法

（一）方法简介
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高锰酸钾是一种较强的氧化剂，在强酸性溶液中与还原剂作用，其半电池反应是：

MnO4-+8H++5e-＝Mn2++4H2O E0＝1.51 伏

在弱酸性、中性或碱性溶液中与还原剂作用,生成褐色的水合二氧化锰(MnO2·H2O)沉

淀。妨碍滴定终点的观察，所以用 KMnO4 标准溶液进行滴定时，一般都是在强酸性溶液

中进行的。所用的强酸通常是 H2SO4，避免使用 HCl 或 HNO3。因为 C1-具有还原性，也

能与 MnO2 作用；而 HNO3 具有氧化性，它可能氧化某些被滴定的物质。

用 KMnO4 溶液作滴定剂时，根据被测物质的性质，可采用不同的滴定方式。

1、直接滴定法

许多还原性物质，如 FeSO4、H2C2O4、H2O2、Sn2+、Ti(III)、Sb(III)、As(III)、

NO2-等，可用 KMnO4 标准溶液直接滴定。

2、返滴定法

有些氧化性物质，如不能用 KMnO4 标准溶液直接滴定就可用返滴定法进行滴

定。

例如，测定软锰矿中 MnO2 的含量时，可在 H2SO4 溶液存在下，加入准确而过量的

Na2C2O4 (固体)或 Na2C2O4 标准溶液，加热待 MnO2 与 C2O42-作用完毕后，再用 KMnO4

标淮溶液滴定剩余的 C2O42-。由总量减去剩余量，就可以算出与 MnO2 作用所消耗去的

Na2C2O4 的量，从而求得软锰矿中 MnO2 的百分含量。

应注意，用返滴定法进行分析时，只有在被测定物质的还原产物与 KMnO4 不起

作用时才有实用价值。

3、间接滴定法

有些非氧化性或非还原性的物质，不能用 KMnO4 标准溶直接滴定或返滴定，就只好采用

间接滴定法进行滴定。如测定 Ca2+时，首先将 Ca2+沉淀为 CaC2O4，过滤，再用稀 H2SO4

将所得的CaC2O4沉淀溶解，然后用KMnO4标准溶液滴定溶液中的C2O42-，间接求得Ca2+

的百分含量。

高锰酸钾法的优点是氧化能力强，一般不需另加指示剂。高锰酸钾法的主要缺点是试

剂常含有少量杂质，因而溶液不够稳定。此外，又由于 KMnO4 的氧化能力强，能和很多

还原性物质发生作用，所以干扰也较严重。

二、应用实例

1.H2O2 的测定

可用 KMnO4 标准溶液在酸性溶液中直接滴定 H2O2 溶液，反应如下：
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MnO4-+5 H2O2：+6H+=2Mn2++5O2↑+8H2O

反应开始较慢，随着 Mn2+的增加，反应速度加快。可预先加入少量 Mn2+作为催化

剂。 许多还原性物质，如 FeSO4、As(Ⅲ)、Sb(Ⅲ)、H2C2O4、Sn2+和 NO22-等，

都可用直接法测定。

2.钙的测定

先将样品处理成溶液后，使 Ca2+进入溶液中，然后利用 Ca2+与 C2O42-生成微溶性

CaC2O4 沉淀。过滤，洗净后再将 CaC2O4 沉淀溶于稀 H2SO4 中。用 KMnO4 标准溶液进行

滴定，其反应如下：

Ca2++C2O42—＝CaC2O4 ↓ (白)

CaC2O4+2H+＝Ca2++H2C2O4

5H2C2O4+2MnO4-+6H+＝2Mn2++10CO2↑+8H2O

凡是能与 C2O42-定量生成沉淀的金属离子，只要本身不与 KMnO4 反应，都可用上述间接

法滴定。

3.软锰矿中 MnO2 含量的测定

软锰矿的主要组成是 MnO2，此外，尚有锰的低价氧化物、氧化铁等。此矿若用

作氧化剂时，仅仅只有 MnO2 具有氧化能力。测定 MnO2 含量的方法是将矿样在过量还原

剂 Na2C2O4 的硫酸溶液中溶解还原，然后，再用 KMnO4 标准溶液滴定剩余的还原剂

C2O42-，其反应为：

MnO2+C2O42-+4H+

＝ 2Mn2++2CO2↑+2H2O

4.某些有机化合物含量的测定

甲醇、甘油、甲酸等有机化合物可用高锰酸钾法在碱性溶液中进行测定。如甲醇的

测定，将一定量且过量的高锰酸钾标准溶液加入待测物质的试液中，反应为：

6MnO4-+CH3OH+8OH-=CO32-+6MnO42++6H2O

反应结束后，将溶液酸化，MnO42+岐化为 MnO4-和 MnO2。再加入准确过量的 FeSO4

溶液，将所有的高价锰还原为 Mn2+，最后以 KMnO4 溶液返滴定剩余的 Fe2+。

二、 重铬酸钾法

（一）方法简介
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重铬酸钾也是一种较强的氧化剂，在酸性溶液中。K2Cr2O7 与还原剂作用时被还原为

Cr3+，半电池反应式为：

Cr2O72-+14H++6e-＝2 Cr3++7H2O

在酸性溶液中，K2Cr2O7 还原时的条件电位值常较其标准电极电位值为小。K2Cr2O7

还原时的标准电极电位(E0＝1.33 伏)，虽然比 KMnO4 的标准电位(E0＝1.51 伏)低些，

但它与高锰酸钾法比较，具有以下一些优点：

1. K2Cr2O7 容易提纯，在 140—150℃时干燥后，可以直接称量，配成标准溶液。

2．K2Cr2O7 标准溶液非常稳定。曾有人发现，保存 24 年的 0.02mol/L 溶液，其滴定度

无显著改变。因此可以长期保存。

3．K2Cr2O7 的氧化能力没有 KMnO4 强，在 1mol/LHCl 溶液中，E0f＝1.00 伏，室温下

不与 C1-作用(E0Cl2/Cl
-
＝1.33 伏)，故可在 HCl 溶液中滴定 Fe2+。

但当 HCl 的浓度太大或将溶液煮沸时，K2Cr2O7 也能部分地被 C1-还原。 K2Cr2O7 溶液

为桔黄色，宜采用二苯胺磺酸钠或邻苯氨基苯甲酸作指示剂。

（二）应用实例

1、铁矿石中全铁含量的测定

试样一般用浓 HCl 加热分解，在热的浓 HCl 溶液中，用 SnCl2 将 Fe(III)还原为

Fe(II)，过量的 SnCl2 用 HgCl2 氧化，此时溶液中析出 Hg2C12 丝状白色沉淀，然后在

1-2mol/LH2SO4 -H3PO4 混合酸介质中，以二苯胺磺酸钠作指示剂，用 K2Cr2O7 标准溶液

滴定 Fe(II)。

SnCl2+2HgCl2= SnCl4+2Hg2Cl2↓

Cr2O72-+6Fe2++14H+=2Cr3-+6Fe3++7H2O

2、化学需氧量的测定

又称化学耗氧量(COD)，是表示水体受污染程度的重要指标。它是指一定体积的

水体中能被强氧化剂氧化的还原性物质的量，以氧化这些有机还原性物质所需消耗的 O2

的量来表示。

高锰酸钾法适合于地表水、饮用水和生活用水等污染不十分严重的水体，而重

铬酸钾法适用于工业废水的分析。

3、土壤中有机质的测定

土壤中有机质含量的高低，是判断土壤肥力的重要指标。
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土壤中的有机质的含量，是通过测定土壤中碳的含量而换算的。即在浓 H2SO4 的存

在下，加 K2Cr2O7 溶液，并在一定温度下(170—180℃)使土壤里的碳被 K2Cr2O7 氧化成

CO2，剩余的 K2Cr2O7，以邻苯氨基苯甲酸作指示剂，再用还原剂(NH4)2Fe(SO4)2 滴定。

其反应如下：

Cr2O72-+8H++CH3OH→2Cr3++CO2↑+6H2O

Cr2O72-+6Fe2++14H+→2Cr3++6Fe3++7H2O

三、碘量法

(一) 方法简介

碘量法也是常用的氧化还原滴定方法之一。它是以 I2 的氧化性和 I-的还原性为基础

的滴定分析法。因此，碘量法的基本反应是

I2+2e-=2I-， E0I2/I
-
=0.535V

由 E0 可知 I2 是一种较弱的氧化剂，能与较强的还原剂作用；而 I-是一种中等强

度的还原剂，能与许多氧化剂作用，因此碘量法又可以用直接的和间接的两种方式进行

滴定。

1、碘滴定法(也称直接碘量法)

电位比 E0I2/I
-
低的还原性物质，可以直接用 I2 的标准溶液滴定的并不多，只限于

较强的还原剂，如：S2-、SO32-、Sn2+、S2O32-、AsO32-、SbO33-等。

2、滴定碘法(间接碘量法)

电位比 E0I2/I
-
高的氧化性物质，可在一定的条件下，用碘离子来还原，产生相当量

的碘，然后用 Na2S2O3 标准溶液来滴定析出的 I2，这种方法叫做间接碘量法或称为滴定

碘法。例如 K2Cr2O7 在酸性镕液中与过量的 KI 作用，析出的 I2 用 Na2S2O3 标准溶液滴

定。

Cr2O72-+6I-+14H+＝2Cr3++3I2+7H2O

I2+2S2O32-＝2I-+S4O62-

利用这一方法可以测定很多氧化性物质,如 ClO3-、ClO-、CrO42-、IO3-、BrO3-、SbO43-、

MnO4-、MnO2 、AsO43-、NO3-、NO2-、Cu2+、H2O2 等等，以及能与 CrO42-生成沉淀的

阳离子，如 Pb2+、Ba2+等，所以滴定碘法的应用范围相当广泛。

碘量法常用淀粉作指示剂，淀粉与碘作用形成蓝色络合物，灵敏度很高，即使在

5×10-6mol/L 溶液中亦能看出。温度升高可使指示剂的灵敏度降低(如 50℃时的灵敏度

只有 25℃时的 1／10)。此外，有机醇类存在亦能降低灵敏度，在 50％以上的乙醇溶液

中便无蓝色出现，小于 50％时则无影响。实践证明，直链淀粉遇碘变蓝必须有 I-存在，
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并且 I-浓度越高则显色的灵敏度也越高。欲使 I2 在 1×10-5 mol/L 时出现蓝色，I-的

浓度必须大于 2×10-5 mol/L 。使用淀粉作指示剂时，还应注意溶液的酸度，在弱酸性

溶液中最为灵敏，若溶液的 pH＜2，则淀粉易水解而成糊精，遇 I2 显红色；若溶液的

pH＞9，则 I2 因生成 IO-而不显蓝色。大量电解质存在，能与淀粉结合而降低灵敏度。

碘量法的主要误差来源：

一是 I2 易挥发，二是 I-易被空气中的氧所氧化。

为防止 I2挥发，应采取以下措施：

1. 加入过量 KI，KI 与 I2 形成 I3-，以增大 I2 的溶解度，降低 I2 的挥发性，提高

淀粉指示剂的灵敏度。

此外，加入过量的 KI，可以加快反应的速度和提高反应的完全程度。

2. 反应时溶液的温度不能高，一般在室温下进行。因升高温度增大 I2 的挥

发性，降低淀粉指示剂的灵敏度。保存 Na2S2O3 溶液时，室温升高，增大细菌的活性，

加速 Na2S2O3 的分解。

3. 析出碘的反应最好在带塞的碘量瓶中进行，滴定切勿剧烈摇动。

为防止 I-被空气中的氧所氧化，应采取以下措施：

1.避光： 光线能催化 I-被空气氧化,增加 Na2S2O3 溶液中细菌的活性。

2.溶液 pH 值的影响：

S2O32-与 I2 之间的反应必须在中性或弱酸性溶液中进行。因为在碱性溶液中，I2 与

S2O32-将会发生下述副反应：

S2O32-+4I2+10 OH-＝2SO42-+8I-十 5H2O

而且，I2 在碱性溶液中还会发生歧化反应：

3 I2+6OH-＝IO3-+5I-+3H2O

如果在强酸性溶液中，Na2S2O3 溶液会发生分解：

S2O3-+2H+＝SO2+S↓+ H2O

同时，I-在酸性溶液中也容易被空气中的 O2 氧化：

4I-+4H++O2=2I2+2H2O
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3.在间接碘量法中，当析出碘的反应完成后，应立即用 Na2S2O3 进行滴定(避免 I2 的挥

发和 I-被空气氧化)。

（二）应用实例

1.铜矿石中铜的测定

矿石经 HCl、HNO3、溴水和尿素处理成溶液后、用 NH4HF2 掩蔽试样中的 Fe3+，使其形

成稳定的 FeF63-络合物，并调节溶液的 pH 为 3.5—4.0，加入 KI 与 Cu2+反应，析出的

I2，用 Na2S2O3 标准溶液滴定，以淀粉为指示剂，反应式如下：

2Cu2++4I-＝2CuI↓+I2

I2 十 2S2O32-＝2I-+S4O62-

本法可测定矿石中 0.5%以上的铜。

2.钡盐中钡的测定

在 HAc—NaAc 缓冲溶液中，CrO42-能将 Ba2+沉淀为 BaCrO4。沉淀经过滤、洗涤后，

用稀HCl溶解，加入过量KI，Cr2O72-将-氧化为I2，析出的I2，以淀粉为指示剂用Na2S2O3

标准溶液滴定。反应式如下： Ba2++ CrO42-＝BaCrO4 ↓(黄)

2BaCrO4+4H+＝2 Ba2++H2Cr2O7+H2O

Cr2O72-+6I-+14H+＝3I2+Cr3++7H2O

I2+2S2O32-＝2I-+S4O62-

3.葡萄糖含量的测定

在碱性溶液中，I2 与 OH-反应生成的 IO-能将葡萄糖定量氧化：

I2+2OH-=IO-+I-+H2O

CH2OH(CHOH)4CHO+IO-+OH-=

CH2OH(CHOH)4COO-+I-+H2O

剩余的 IO-在碱性溶液中发生岐化反应：

3IO-= IO3-+ I-

酸化后上述岐化产物转变成 I2：
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IO3-+5I-+6H+=3I2+H2O

最后，再用 Na2S2O3 标准溶液滴定：

2S2O32-+I2=2S4O62-+2I-

4.直接碘量法测硫

测定溶液中的 S2-或 H2S 时，先将溶液调至弱酸性，以淀粉为指示剂，用 I2 标

准溶液直接滴定 H2S。

H2S+I2 = S+2I-+2H+

测定钢铁中的 S含量时，先将样品高温熔融，通空气氧化，形成 SO2，以水吸收，得

到 H2SO3 溶液，再以淀粉为指示剂，用 I2 标准溶液滴定 H2SO3。

SO2+H2O=H2SO3

I2+H2SO3+H2O= 2I-+SO42-+4H+

四、其他氧化还原滴定法

（一）硫酸铈法

Ce(SO4)2 虽是一种强氧化剂，但要在酸度较高的溶液中使用，因在酸度较低

的溶液中 Ce4+易水解。

在酸性溶液中，Ce4+与还原剂作用时，Ce4+被还原为 Ce3+其半电池反应式为：

Ce4++e-＝Ce3+ E0=1.61V

另外，由附表可以看出，当酸的种类和浓度不同时，Ce4+/Ce3+电对的条件电位也

不相同，而且有的相差较大。原因是在 HClO4 中 Ce4+与 ClO4-不形成络合物，而在其他

酸中 Ce4+都可能与相应的阴离子(如 C1-和 SO42-等)形成络合物，所以在分析上，

Ce(SO4)2 在 HClO4 溶液中比在 H 2SO4 溶液中使用得更为广泛。

Ce(SO4)2 与 KMnO4 作氧化剂相比，有如下优点：

1．在还原过程中不形成中间产物，反应简单；

2．能在多种有机物(如醇类、甘油、醛类等)存在下滴定 Fe2+，不发生诱导氧化；

3．可在HCl溶液中直接用Ce4+滴定Fe2+ (与KMnO4不同)； Ce4++

Fe2+＝Fe3++Ce3+
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虽然 C1-能还原 Ce4+，但滴定时，Ce4+首先与 Fe2+反应，达到等当点后，才慢慢地

与 Cl-起反应，故不影响滴定；

4．Ce(SO4)2 标准溶液很稳定，可以放置较长的时间，加热煮沸也不分解；

5．Ce(SO4)2·(NH4)2SO4·2H2O 容易提纯，因而可以直接配制标准溶液不必进行

标定。

在酸度较低(＜1mol/L)时。磷酸有干扰，它可能生成磷酸高铈沉淀。由于 Ce(SO4)2 溶

液比 KMnO4 溶液稳定，而铈又不像六价铬离子那样有毒，因此近年来 Ce(SO4)2 法(也称

铈量法)逐渐为人们所采用。

用 Ce4+作滴定剂时．因 Ce4+具有黄色，而 Ce3+为无色，故 Ce4+本身可作为指示

终点的指示剂。但是灵敏度不高，一般仍采用邻二氮菲—Fe(Ⅱ)作指示剂。

（二）溴酸钾法

溴酸钾法是利用 KBrO3 作氧化剂的滴定方法。KBrO3 是一种强氧化剂，在酸性溶液中，

KBrO3 与还原性物质质作用时，KBrO3 被还原为 Br-，其半电池反应式为：

BrO3-+6H++6e-＝Br-+3H2O E0=1.44V

KBrO3 在水溶液中易再结晶提纯，于 180℃可以直接配制标准溶液。KBrO3 溶

液的浓度也可用碘量法进行标定，在酸性溶液中，一定量的 KBrO3 与过量的 KI 作用，

其反应式为：

BrO3-+6I-+6H+=Br-+3I2+3H2O

析出的 I2 可以用 Na2S2O3 标准溶液滴定，以淀粉为指示剂。KBrO3 法常与碘量法配合使

用。

KBrO3 法主要用于测定有机物质。通常在 KBrO3 标准溶液中，加入过且的 KBr 将溶液酸

化后，BrO3-和 Br-发生如下反应：

BrO3-+5Br-+6H+＝3Br2+3H2O

生成的 Br2 可取代某些有机化合物的氢。利用 Br2 的取代作用，可以测定许多

有机化合物。现以测定苯酚为例来说明溴酸钾法在有机分析中的应用。

在苯酚的试样溶液中；加入一定过量的 KBrO3—KBr 标准溶液，酸化后，则 KBrO3 和

KBr 作用产生 Br2，Br2 与苯酚反应如下：

Ph—OH+3Br2=PhBr3OH+3H++3Br-

待取代反应完毕后，加入 KI，使其与过量的 Br2 作用，以淀粉为指示剂，析出

I2 用 Na2S2O3 标准溶液滴定。
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课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 第 7.1概述 第 7.2莫尔法

授课学时 2 节（ ）；3节（ √ ）；其它（ ）

课 型 理论（ ）；实验（ √ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的
沉淀滴定法概念、原理
莫尔法原理、测定条件、对象

教学重点 莫尔法原理、测定条件

教学难点 莫尔法原理、测定条件

教学方法 讲授（ ）；讨论（ ）；指导（ √ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（ ） Microsoft PowerPoint（ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（ ）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ √ ）

教学过程

时间安排

沉淀滴定法概念、原理
莫尔法原理、测定条件、对象

思 考 题 莫尔法终点颜色判断

作 业

一、方法简介

沉淀滴定法（precipitation titration）：也称容量分析法（volumetric precipitation
method），以沉淀反应为基础的滴定分析方法。

用作沉淀滴定的沉淀反应必须满足以下条件：

（1）反应速度快，生成沉淀的溶解度小；

（2）反应按一定的化学式定量进行；

（3）有准确确定理论终点的方法。

应用范围：含量在 1%以上的卤素化合物和硫氰化物的测定。

解释：沉淀反应很多，但能用于沉淀滴定的沉淀反应并不多，因为很多沉淀的组成

不恒定，或溶解度较大，或形成过饱和溶液，或达到平衡速度慢，或共沉淀现象严重等。

目前比较有实际意义的是生成微溶性银盐的沉淀反应。

Ag+ + Cl- = AgCl↓

Ag+ + SCN- =AgSCN↓
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以这类反应为基础的沉淀滴定法称为银量法。主要测定 Cl-、Br-、I-、Ag+ 及 SCN-

等。

如有一些沉淀 HgS、PbSO4、BaSO4等也可用于沉淀滴定法，但重要性不及银量法。

二、银量法确定理论终点的方法

莫尔法

银量法 佛尔哈德法

法杨司法

1、莫尔法

什么是莫尔法？以铬酸钾作指示剂的银量法称为“莫尔法”。

以铬酸钾为指示剂，在中性或弱碱性介质中，用硝酸银标准溶液测定卤素化合物含量。

（1）指示剂作用原理：

Ag+ + Cl- AgCl↓白 Ksp（AgCl）= 1.8 ×10-9

Ag+ + CrO42
- Ag2CrO4↓橙色 Ksp（Ag2CrO4）= 2 ×10-12

因为 AgCl 和 Ag2CrO4的溶度积不同，因而发生分级沉淀，当 AgCl 沉淀完全后，

稍过量的AgNO3标准溶液与K2CrO4指示剂反应生成Ag2CrO4↓砖红色（量少时为橙色）。

平衡时，[Ag+]·[Cl-] = KspAgCl

设溶液中 [Cl-] = [CrO4]2- = 0.1mol/L

KspAgCl 1.8 ×10-10

[Ag+]AgCl= = = 1.8×10-9（mol/L）
[Cl-] 0.1

Ksp（Ag2CrO4） 2 ×10-12

[Ag+]Ag2CrO4 = = = 4.5×10-6（mol/L）
[CrO42

-] 0.1

由此可见：[Ag+][Cl-]首先大于 KspAgCl，则 AgCl开始沉淀。

[Cl-]消耗完之后，AgNO3和 CrO42
-
生成 Ag2CrO4沉淀。

（2）铬酸钾指示剂的适合用量的计算

根据溶度积原理：

Ag+ + Cl- = AgCl KSP = 1.8×10-10

KspAgCl = [Ag+]·[Cl-]

沉淀平衡时：[Ag+] [Cl-] = KspAgCl = 1.8×10-10

[Ag+] = 1.34 ×10-5mol/L
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到达理论终点时：2Ag+ + CrO4
- === Ag2CrO4↓砖红色 Ksp = 2×10-12

[Ag+]2[CrO4
-] ≥ Ksp（Ag2CrO4） 开始沉淀 Ag2CrO4

Ksp（Ag2CrO4） 2×10-12

[CrO4
-] ≥ = = 1.1×10-2mol/L

[Ag+]2 1.8×10-10

实际工作中：最适宜的用量是 5%K2CrO4溶液，每次加 1～2ml（约 0.3mol/L）。

（3）溶液的酸度：

Ag2CrO4易溶于酸：Ag2CrO4 + H+ === 2Ag+ + HCrO4
-

所以滴定不能在酸性条件下进行。

碱性太强时：2Ag+ + 2OH- 2AgOH↓

Ag2O + H2O

通常莫尔法测 Cl-的最适宜 pH = 6.5 ~ 10.5

当有铵离子时 Cl-的最适宜 pH = 6.5 ~ 7.2

调节方式：碱性强时：用 HNO3调节

酸性强时：NaHCO3或 NaB4O7调节。

注意：[Ag(NH4)2]+ 影响滴定。

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 7.3 佛尔哈德法 7.4 法扬司法

授课学时 2 节（√）；3节（ ）；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的 佛尔哈德法、法扬司法测定原理、条件、对象

教学重点 佛尔哈德法、法扬司法测定原理、条件、对象

教学难点 佛尔哈德法、法扬司法测定原理、条件、对象

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排
佛尔哈德法、法扬司法测定原理、条件、对象
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思 考 题 佛尔哈德法、 法扬司法测定原理的不同？

作 业

教学后记
溶度积的概念要复习，尤其是在讲解分步沉淀需要讲解；莫尔法作

重点讲解时，需要突出分步沉淀的内容，要理论联系实际。

2、佛尔哈德法

佛尔哈德法：用铁铵矾作指示剂的银量法称为“佛尔哈德法”。

铁铵矾指示剂组成为 NH4Fe(SO4)2。

（1）直接滴定法测定 Ag+

在含有 Ag+的酸性溶液中，以铁铵矾作指示剂用 NH4SCN的标准溶液滴定。

Ag + SCN- === AgSCN↓（白色） Ksp = 1.2×10-12

Fe3+ + SCN- === [Fe(SCN)]2+（红色） Ksp= 138

其中过量（终点）1滴 NH4SCN溶液与 Fe3+生成红色络合物，即为终点。

（2）返滴定法测定卤素原子

测定 Cl-，首先向试液中加入已知量过量的 AgNO3标准溶液，然后以铁铵矾作指示

剂，用 NH4SCN标准溶液滴定过量的 Ag+。

Ag+ + Cl- === AgCl↓ 白

Ag+（过） + SCN- === AgSCN↓ 白

终点时： Fe3+ + SCN === [Fe（SCN）]2+ 红色，量少时橙色。

注意：到达理论变色点时，溶液呈橙色，如用力摇动沉淀，则橙色又消失，再加入

NH4SCN标准溶液时，橙色又出现。如此反复进行给测定结果造成极大误差。

现象的解释：沉淀转化作用。

Ag+ + Cl- = AgCl↓ Ksp = 1.8×10-10

Ag+ + SCN- = AgSCN↓ Ksp = 1.2×10-12

KspAgSCN << KspAgCl

说明 AgCl 的溶解度比 AgSCN 大，因此过量的 SCN-将与 AgCl 发生反应，使 AgCl 沉

淀转化为溶解度更小的 AgSCN↓

AgCl↓ + SCN- === AgSCN↓ + Cl-

沉淀的转化作用是慢慢进行的，使[Fe(SCN)]2+的络合平衡被破坏。

AgCl === Cl- + Ag+

[Fe(SCN)]2+ === Fe3+ + SCN-

橙 ‖
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Ag+

Ag+

Cl-

Cl-

AgSCN↓（白色）

直到被转化出来的[Cl-]为[SCN-]浓度的 180 倍，转化作用才停止。

上述现象在实验中应避免。

为避免上述现象的发生，在 AgCl沉淀完全后，加入 NH4SCN标准溶液之前，加入

1～2ml，1,2—二氯乙烷有机溶剂，使 AgCl沉淀进入 1,2—二氯乙烷液层中不与 SCN-
接

触。

做法：充分摇动 AgCl沉淀，使 AgCl沉淀的表面上覆盖上一层有机溶剂，避免和

阻止 NH4SCN与 AgCl发生转化反应。

实际应用中测定 Br-，I-时

∵ KspAgI = 8.3×10-17 < KspAgBr = 5.2 ×10-13 ＜ KspAgSCN=1.2×10-12

∴ 不会发生沉淀转化。

该法的优点：在酸性溶液中测定，可以避免一些离子干扰。

3、法扬司法

法扬司法：用吸附指示剂指示滴定终点的银量法称“法杨司法”。

什么是吸附指示剂：一类有机染料，在溶液中能被胶体沉淀表面吸附，发生结构的

改变，从而引起颜色的变化。

例：用 AgNO3标准溶液测定 Cl-生成 AgCl↓，指示剂荧光黄为吸附指示剂。

首先：Ag+ + Cl- AgCl↓

①理论终点前：

Cl- Cl-

Cl- (AgCl)m Cl-

Cl- Cl-

此时，AgCl胶粒沉淀的表面吸附未被滴定的 Cl-，带有负电荷（{(AgCl)m}Cl- ），荧

光黄的阴离子 Fl-受排斥而不被吸附。溶液呈现荧光黄阴离子的黄绿色。

②理论终点后：Ag+过量，AgCl胶体沉淀表面吸附 Ag+，带正电荷，荧光黄的阴离

子 Fl-被带正电荷胶体吸引，呈现粉红色。

Fl-

FI- Fl-

Fl- Ag+ (AgCl)n Ag+ Fl-

Fl- Fl-
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Fl-

吸附

此时：{(AgCl)n}·Ag+ + Fl- ==== {(AgCl)n}Ag·Fl

粉红色

滴定过程中溶液由黄绿色变为粉红色，指示滴定终点的到达。

注意事项：

①吸附指示剂颜色的变化发生在胶体表面，因此应尽量使胶体沉淀的表面积大一些

防止沉淀凝聚。

②必须控制酸度，以使吸附指示剂离解出更多的阴离子。

③滴定过程中应尽量避光，否则 AgCl分解出金属银黑色沉淀。

教学总结：

莫尔法 → 分级沉淀 → K2CrO4

沉淀滴定法银量法 佛尔哈德法 → 沉淀转化作用 → NH4Fe(SO4)2

法扬司法 →吸附指示剂 → 荧光黄

讲课后评：溶度积的概念要复习，尤其是在讲解分步沉淀需要讲解；莫尔法作重点

讲解时，需要突出分步沉淀的内容，要理论联系实际。

课程名称 分析化学 专业班级 分析检验技术

教材名称 分析化学

授课题目 8.1 重量分析法概述 8.2 沉淀的溶解度及其影响因素

授课学时 2 节（ ） 3节（ √ ） ；其它（ ）

课 型 理论（√）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目的

沉淀中沉淀式和称量式的概念
明确沉淀剂选择的条件、掌握沉淀形成的条件
影响沉淀溶解度的四种效应

教学重点 沉淀中沉淀式和称量式的概念、沉淀剂选择的条件、沉淀形成的条件

教学难点 沉淀剂选择的条件、沉淀形成的条件

教学方法 讲授（√）；讨论（ ）；指导（ ）；示教（ ）；其它（ ）

电子教案
有（√） Microsoft PowerPoint（√ ）；Author ware（ ）；其它（ ）

无（ ）
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溶解 BaCl2沉淀剂 过滤、洗涤、烘干或灼烧

教学资源 多媒体（√）；模型（ ）；标本（ ）；实物（ ）；音像（ ）；其它（ ）

教学过程

时间安排

沉淀中沉淀式和称量式的概念
沉淀剂选择的条件
沉淀形成的条件
影响沉淀溶解度的四种效应

思 考 题 沉淀式和称量式的区别？

作 业

教学后记

称量式分子量要求大，被测组分百分含量要按例题中只强调分子量大，

而未强调组分百分含量的问题，有学生提问，故在今后教学中要注意此

问题。

一、重量分析法原理

什么是重量分析法？

重量分析法（gravimetric analysis）：根据反应生成物的质量来测定欲测组分含量的

定量分析方法。分类如下：

沉淀重量法

分类 气化法

电解分析法

热重量分析

本章重点讲解讨论沉淀重量法和气化法。

1、沉淀重量法（precipitation method）：利用沉淀反应，加过量沉淀剂于试样溶液中，使被测组

分定量地形成难溶的沉淀于试样溶液中，经过滤、洗涤、烘干或灼烧、称量，根据称得的重量

计算出被测组分的含量。

例如：测定试液中硫酸根离子含量：

试样 试液 BaSO4 称量 BaSO4

恒重 计算百分含量

Fe3+ → Fe（OH）3 → Fe2O3

Ba2+→ BaSO4 → BaSO4

沉淀形（式） 称量形（式）

沉淀形（式）：沉淀析出的形式。

称量形（式）：烘干或灼烧后称量时的形式。

2、气化法（volatilization method）：被测组分是挥发性的，或与试剂反应后能生成气
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体的，则可用加热或蒸馏等方法使其挥发除去。然后从减轻的重量（失重）计算被测组

分含量；或者用某种吸收剂吸收挥发出的气体，根据吸收剂增加的重量（增重）计算被

测组分百分含量。

适用范围：对于高组分含量物质的测定，重量分析法比较准确，一般测定的相对误

差不大于 0.1%，主要用于高含量硅、磷等试样分析。

不足之处：操作繁琐、费时较多、不适于生产中的控制分析，对低含量组分的测定

误差较大。

二、重量分析法对沉淀的要求（沉淀法）

1、重量分析法（沉淀法）对沉淀形式的要求

①沉淀的溶解度必须很小，这样才能保证被测组分沉淀完全。Ksp＜10-8

②沉淀应易于过滤和洗涤。

颗粒较大的沉淀好于较小的沉淀。

颗粒大的晶形沉淀比同质量的颗粒小颗粒沉淀具有较小的总表面积，易于洗净。

③沉淀力求纯净，尽量避免其它杂质的沾污。

④沉淀应易于转化为称量形式。

2、重量分析法（沉淀法）对称量形式的要求

①称量形式必须有确定的化学组成，否则无法计算分析结果。

②称量形式必须十分稳定，不受空气中水分、CO2和 O2等的影响。

③称量形式分子量要大，在称量形式中被测组分的百分含量要小，这样可以提高分

析准确度。

例如：测定铬含量，以哪种称量式（Cr2O3或 BaCrO4）称量可得较小的误差？

解：Cr2O3 M =152

在 152mg Cr2O3中含 Cr104mg

104
在 1mg Cr2O3中含 Cr = = 0.7mg

157

BaCrO4 M = 253.4

在 253.4mg BaCrO4中含 Cr 52mg

52
在 1mg BaCrO4中含有 Cr = = 0.2mg

253.4
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从上面两例计算中可知，以 BaCrO4称量形式进行称量可得较小误差。

3、沉淀剂的选择：

①沉淀剂应选择性高，而且应为易挥发、易分解，便于灼烧除去。

②沉淀剂应具有特效性。

有机沉淀剂：具有较大分子量和选择性，具有较小的溶解度，带有鲜艳的颜色和便

于洗涤的结构。其所形成的沉淀只需要烘干即可称量。

三、试样和沉淀剂用量的计算

试样的量~组分的量~沉淀剂的量

一般情况：无定形沉淀：称量式的质量控制在 0.1—0.2g。

晶形沉淀：称量式的质量控制在 0.3—0.5g。

例 1：欲测定 BaCl2·2H2O中 Ba的含量，应称取试样若干克？如灼烧后的沉淀 BaSO4

质量为 0.4g。

解：BaCl2·2H2O ： BaSO4

244.27g 233.39g
x g 0.4g

0.4 × 244.27 0.4 × 240
x = ≈ ≈ 0.42g

233.39 230

实际称取试样要用分析天平，也可比 0.4g稍多。

例 2：在测定 BaCl2·2H2O中 Ba含量时，设称取的试样为 0.5032g，试计算所需 V
（1/2H2SO4）的体积。[c（1/2H2SO4）=2mol/L]

解： BaCl2·2H2O ： H2SO4

244.27g 98.07
0.5032 ≈ 0.5g x g

98.07 × 0.5
x = ≈0.2（g）

244.27
设 c（1/2H2SO4）= 2mol/L时：

0.2
则 2·V（1/2H2SO4）=
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0.049
0.10

V（H2SO4） = ≈ 2ml
0.049

一般要求所加入的沉淀剂过量，按理论过量 50～100%。即加入 H2SO4为 3～5ml。

四、沉淀的条件

1、沉淀的形状

沉淀的形成，一般经历如下过程：

成核作用 成长 聚集-无定形沉淀

构晶离子 晶核 沉淀微粒

定向排列-晶形沉淀

1 晶核的形成：

均相成粒作用

异相成粒作用

均相成核作用：是指构晶离子在过饱和溶液中，通过离子的缔合作用，自发地形成晶核。

例如：BaSO4均相成核过程，可表示如下：

Ba2+ + SO42
- === Ba2+SO42（离子对）

Ba2+ + SO42
- + Ba2+ === [Ba2SO4]2+

（Ba2SO4）2+ + SO42
- === （BaSO4）2 离子群

在过饱和溶液中，由于静电作用，Ba2+和 SO42-为离子对，离子对进一步结合 Ba2+

或 SO42-形成离子群，当离子群成长到一定大小时，就成为晶核。

异相成核作用：是指溶液中混有固体微粒，在沉淀过程中，这些微粒起着晶种的作

用，诱导沉淀的形成。

②晶形沉淀和无定形沉淀的生成：

晶核形成后，溶液中的构晶离子向晶核表面扩散并沉积在晶核上，使核逐渐长大，

到达一定程度时成为沉淀微粒。

无定形沉淀和晶形沉淀是怎样形成的呢？

聚集速度：在沉淀形成过程中，溶液中的离子以较大速度互相结合成小晶核，这种

作用速度称为聚集速度。

定向速度：以静电引力使离子按一定顺序排列于晶格内，这种作用速度为定向速度。

聚集速度＞定向速度，形成无定形沉淀。

聚集速度＜定向速度，形成晶形沉淀。
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2、形成晶形沉淀的条件

①沉淀要在适当稀的溶液中进行，这样结晶核生成的速度就慢，容易形成较大的晶

体颗粒。

②在不断搅拌的情况下慢慢加入沉淀剂，尤其在开始时，要避免溶液局部形成过饱

和溶液，生成过多的结晶核。

③要在热溶液中进行沉淀。因为在热溶液中沉淀的溶解度一般都增大，这样可使溶

液的过饱和度相对降低，从而使晶核生成得较少。同时在较高的温度下晶体吸附杂质质

量也较少。

④过滤前进行“陈化”处理，在生成晶形沉淀时有时并非立刻沉淀完全，而是需要

一定时间，此时小晶体逐渐溶解，大晶体继续成长，这个过程称“陈化”作用。

3、形成无定形沉淀的条件

①在热溶液中进行，既可防止形成胶体溶液，又可减少杂质的吸附量。

②加入电解质（如挥发性的铵盐）作凝结剂，破坏胶体溶液。

③在浓溶液中，迅速加入沉淀剂并不断搅拌可促使微粒凝聚。

④沉淀定全后，用热水冲稀。在浓溶液中进行沉淀时，会增加杂质吸附量，因此沉

淀后立即加入热水转入溶液。

⑤冲稀后立即过滤，因为这类沉淀不需要陈化，而且趁热过滤可以加快过滤速度。

讲课后评：称量式分子量要求大，被测组分百分含量要按例题中只强调分子量大，

而未强调组分百分含量的问题，有学生提问，故在今后教学中要注意此问题。
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