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“分析化学（含实验）”理论部分课程简介

一、本课程的主要内容

分析化学是关于研究物质的组成、含量、结构和形态等化学信息的分析方法及理

论的一门科学，是化学的一个重要分支。分析化学的主要任务是鉴定物质的化学组成

（元素、离子、官能团、或化合物）、测定物质的有关组分的含量、确定物质的结构

（化学结构、晶体结构、空间分布）和存在形态（价态、配位态、结晶态）及其与物

质性质之间的关系。本课程共八章，其主要内容为绪论；定量分析中的误差与分析数

据处理；滴定分析法概述；滴定分析中常用仪器及操作；酸碱滴定法；配位滴定法；

氧化还原滴定法；沉淀滴定法等。

二、本课程与其他课程的关系

分析化学课不仅有着学科自身的丰富内容，还要为其后续课程打基础。

三、本课程的现状

分析化学这门课具有很强的实用性，同时又有严密、系统的理论，是理论与实际

密切结合的课程。学习分析化学有利于培养学生严谨的科学态度和实事求是的作风，

使学生初步掌握科学研究的技能并初步具备科学研究的综合素质。我们在讲授基本理

论的同时，尽量穿插一些运用基础理论解决实际问题的例子，包括药物、环境、生物

等各个领域中分析化学的新进展、新成果。在教学方式与方法上，尽量注意采用启发

式、研究式教学，特别是重视实验教学，培养学生的动手动脑能力。

四、本课程的发展

分析化学课程的发展变革主要集中在教学内容的发展变革。目前，分析化学的教

学内容主要集中在定量化学分析方法的介绍，同时强调自学与实验。仪器分析随着分

析化学的发展，也将作为一门学科单独开设。

五、课程思政

1.分析化学是一门以数据和实验为基础的科学，强调严谨的逻辑推理和辩证思维。在

理论教学中，通过讲解分析化学的基本原理，引导学生树立实事求是的科学态度，培

养辩证唯物主义世界观。

2.分析化学的发展历程中蕴含着丰富的科学史和文化元素。通过介绍分析化学的发展

历程，特别是中国古代化学成就，激发学生的民族自豪感和文化自信。

3.分析化学在环境保护、食品安全、公共卫生等领域有着广泛的应用。通过实际案例，

引导学生树立社会责任感，增强学生对科学知识服务于社会的意识。

http://baike.baidu.com/view/1973926.htm
http://baike.baidu.com/view/19993.htm
http://baike.baidu.com/view/63017.htm
http://baike.baidu.com/view/49385.htm
http://baike.baidu.com/view/63037.htm
http://baike.baidu.com/view/1264203.htm
http://baike.baidu.com/view/2295205.htm
http://baike.baidu.com/view/1957753.htm
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教案编号 01

授课题目 第一章 绪论

授课学时 4 课时

课 型 理论（ √ ）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目标

一、了解分析化学在国民经济中的任务、作用和分类。

二、掌握分析化学分类的方法。

三、熟悉定量分析的一般程序。

教学重点
一、分析化学的分类方法。

二、定量分析的一般程序。

教学难点

一、分析化学的分类方法。

二、定量分析的一般程序。

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
第一节 2 课时，第二节 2 课时

思 考 题 第一章思考与练习

作 业 无

思政元素

1.科学精神与科研素养：引入科学家的故事和化学发展历程，帮助学生

树立科学精神和科研素养。

2.社会主义核心价值观：通过分析化学在环境保护、食品安全等领域的

应用，引导学生树立正确的价值观和社会责任感。

3.职业素养与职业道德：强调化学在工业生产、医药研发等领域的应用，

引导学生树立职业素养和职业道德意识。

教学后记 第一周上课，教学秩序很好，教学进度安排合适。
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第一章 绪 论

第一节 分析化学概述

一、分析化学定义

1、经典分析化学定义：

分析化学是研究物质化学组成的分析方法及有关理论的一门学科，是化学学科的一个重要分支。

2、现代分析化学含义：

现代分析化学是化学物质的表征与测量，是化学信息学科，是分析科学。

3、分析化学定义：

分析化学是人们获得物质化学组成和结构信息的科学。

分析化学是获取物质化学组成和结构信息的科学，分析化学包括成分分析和结构分析，成分分

析是分析化学的基本内容。分析化学不仅对化学本身的发展起着重大的作用，而且在医药卫生、工

业、农业、国防、资源开发等许多领域中都有广泛的应用（都需要分析化学的理论、知识和技术）。

因此，人们常将分析化学称为生产、科研的“眼睛”，是认知“未知”的强有力手段，是让人们“放

心”的科学，是打击“伪科学”和防伪科学、打击犯罪科学的有力工具。它在实现我国工业、农业、

国防和科学技术现代化宏伟目标中具有举足轻重的作用。

二、分析化学的任务与作用

1、任务：

分析化学是获取物质化学组成、含量、结构及相关信息的科学。分析化学是化学的一个重要分

支。它的任务主要有三个方面：确定物质的化学组分（由那些元素、离子、官能团或化合物组成）、

测定有关成分的含量、确定物质中原子间的结合方式（化学结构、晶体结构、空间分布等），它们

分别属于分析化学的定性分析、定量分析及结构分析的内容。

 鉴定组分--------定性分析

研究物质组成

 测定含量---------定量分析

研究物质结构 ------------- 结构分析

例：一份出口日本的矿石商检报告：

定性： Fe3+ Al3+ Ca2+ Mg2+ SiⅣ K+ Na+ 烧失量

定量： Fe2O3 Al2O3 CaO MgO SiO2 K2O Na2O H2O

（%） 0.75 26.52 2.41 51.63 9.63 4.25 4.77
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2、作用：

国民经济：

工业：资源勘探和开发、工业产品开发生产

农业：土壤普查；化肥、农药、农副产品质检、作物营养评价

商贸：商检

环保：环境检测、环境评价

国防建设：

国防：核武器研制

公安：辑毒、侦破

科研：

化学学科：无机、有机、物理化学

其他学科：生物学、医学、药学

新兴学科：生命科学、材料科学、能源科学、环境科学

3、特点：

应用性：分析化学是一门实践性很强的学科，庞大的分析检验队伍涉及各个领域。

渗透性：新兴学科、交叉学科的发展，是分析化学具有强大生命力的力量所在。考研是最好的例子。

反作用性：考古分析（无损分析）、免疫分析（微区分析）。

三、分析化学的分类

按照不同的分类方法，可将分析化学方法归属于不同的类别。现将根据分析化学任务、分析对

象、分析原理、操作方法等分类方法简要说明如下：

1、定性、定量、结构分析

根据分析化学任务不同可分为定性、定量、结构分析。定性分析是根据反应现象、特征鉴定物

质的化学组成，鉴定试样有哪些元素、原子、原子团、官能团或化合物；定量分析是根据反应中反

应物与生成物之间的计量关系测定各组分的相对含量；结构分析是研究物质的分子结构或晶体结构。

2、无机分析与有机分析

根据分析对象不同可分为无机分析与有机分析。无机分析的对象是无机物，由于组成无机物的

元素多种多样，因此在无机分析中要求鉴定试样是由哪些元素、离子、原子团或化合物组成，以及

各组分的相对含量。这些内容分属于无机定性分析和无机定量分析。

有机分析的对象是有机物，虽然组成有机物的元素并不多（主要为碳、氢、氧、氮、硫等），

但化学结构却很复杂，不仅需要鉴定组成元素，更重要的是进行官能团、空间结构等的分析。
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3、化学分析与仪器分析

根据分析原理不同可分为化学分析与仪器分析。

以物质的化学反应为基础的分析方法，它历史悠久，是分析化学的基础，故又称经典分析方法。

化学分析法使用的仪器、设备简单，常量组分分析结果准确度高，但对于微量和痕量（<0.01%）组

分分析，灵敏度低、准确度不高。化学分析法主要有重量分析法（gravimetric analysis）和滴定分析

法（titration analysis）。

除化学分析法外的一些分析方法，以物质的物理和物理化学性质为基础，测定时往往需要借助

于一些比较特殊的仪器设备，习惯上把这类分析方法称为仪器分析法。仪器分析法主要的特点是灵

敏度高，适用于微量、痕量组分的定性、定量分析和结构分析。分析操作简便、快速，易于实行自

动化、高速化分析，是现代分析化学的发展方向，但对常量组分准确度低。主要的仪器分析方法有：

光学分析法（spectrometric analysis），电化学分析法，色谱分析法和质谱分析法等。

4、常量、半微量、微量分析、超微量分析

根据操作方法及用量的不同可分为常量、半微量、微量分析、超微量分析。各种分析方法的试

样用量见表 1-1。

表 1-1 各种分析方法的试样用量

方 法 试样质量（mg） 试样体积（ml）

常 量 分 析 >100 >10

半微量分析 10-100 1-10

微 量 分 析 10~ 0 .1- 0.01-

超微量分析 <0.1 <0.01

*常量组分分析、微量组分分析、痕量组分分析：根据待测组分在试样中的相对含量不同分析方

法分类，各种分析方法试样相对含量见表 1-2。

表 1-2 各种分析方法试样相对含量

分类名称 常量组分 微量组分 痕量组分

相对含量 >1% 0.01%-1% <0.01%

以上两种概念不能混淆，如痕量组分分析不一定是微量分析：自来水中痕量污染物分析是常量

分析。

5、常规分析和仲裁分析：

根据分析目的不同可分为常规分析和仲裁分析。常规分析是指一般化验室在日常生产或工作中
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的分析，又称例行分析。仲裁分析是指不同的单位对同一试样的分析结果有争议时，要求某一单位

用法定方法，进行准确分析，以仲裁原分析的结果是否正确，又称裁判分析。

四、分析化学的作用和发展趋势

1、分析化学的作用：

“分析化学”是化学学科的一个重要分支，它不仅对化学各学科的发展起着重要作用，而且分

析化学几乎与国民经济的所有部门都有重要的关系，在生产和科研工作中有着十分重要的意义。

（1）化学学科

只要涉及到物质及其变化的研究都需要使用分析化学的方法，如：质量不灭定律的证实（18 世

纪中叶）、原子量的测定（19 世纪前半期）、门捷列夫周期律的创建（19 世纪后半期）有机合成、

催化机理、溶液理论等的确证。

（2）医、药、卫生

临床医学中用于诊断和治疗的临床检验；预防医学中环境检测、职业中毒检验、营养成分分析

等；法医学的法医检验、药学领域的药物成分含量的测定、药物代谢动力学的研究及新药的药物分

析等。

水中三氮（NH3、HNO2、HNO3）的测定；水中有毒物质的测定（Pb、Hg、HCN 等）；食品、

蔬菜等中 Vc 的测定，农药残留量的检测；血液中有毒物质的测定；血液中药物浓度的分析；血液、

头发中微量元素的分析等等。

（3）生命科学

确定糖类、蛋白质、DNA、酶以及各种抗原抗体、激素及激素受体的组成、结构、生物活性及

细胞工程、基因工程、发酵工程等。

（4）工业

资源勘探、生产原料、中间体、产品的检验分析，工艺流程的控制，产品质量的检验，三废的

处理等。

（5）农业

农业中的土壤、肥料成分的分析，农产品质量检验等。

（6）国防

核武器的燃料、武器结构材料、航天材料及环境气氛的研究等。

2、分析化学的发展和趋势：

分析化学是一门古老的科学，它的起源可以追溯到古老的炼金术。当时依靠人们的感觉与双手

进行分析与判断，至 16 实世纪出现了第一个使用天平的实验室，才使分析化学赋有科学的内涵。至
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19 世纪末，虽然分析化学由鉴定物质组成的化学定性手段与定量技术所组成，但还只能算是一门技

术。

20 世纪以来，由于现代科学技术的发展，相邻学科间的相互渗透，使分析化学的发展经历了三

次变革。

第一次变革：第一次变革在 20 世纪初，由于物理化学溶液理论的发展，为分析化学提供了理论

基础，建立了溶液四大平衡理论，才使分析化学由一门技术发展为一门科学。

第二次变革：第二次变革在第二次世界大战后至 20 世纪 60 年代，物理学与电子学的发展，促

进了分析化学中的物理方法的发展。一些简便、快速的仪器分析方法，取代了繁琐费事的经典分析

方法。分析化学从以化学分析法为主的经典分析化学，发展到仪器分析法为主的现代分析化学。

第三次变革：第三次变革是由 70 年代末至今。以计算机应用的信息时代的来临为主要标志。由

于生产和现代科学技术的发展，对分析化学的要求不再限于一般的“有什么”（定性分析）和“有

多少”（定量分析）的范围，而是要求能提供物质更多、更全面的信息：从常量到微量及微粒分析；

从组成到形态分析；从总体到微区分析；从宏观组分到微观结构分析；从整体到表面及逐层分析；

从静态到快速反映追踪分析 ；从破坏试样到无损分析；从离线到在线分析等等。

分析化学是近年来发展最为迅速的学科之一，这是同现代科学技术总的发展密切相关的。现代

科学技术的飞速发展就给分析化学提出了越来越高的要求，同时由于各门学科向分析化学渗透，也

向分析化学提供了新的理论、方法和手段，使分析化学不断丰富和发展。现代分析化学已突破了纯

化学领域，它将化学与数学、物理学、计算机学及生物学紧密地结合起来，发展成为一门多学科性

的综合科学。著名分析化学家 Kowalski 认为：“分析化学已由单纯提供数据，上升到从分析数据获

取有用的信息和知识，成为生产和科研中实际问题的解决者”。总之，分析化学吸收了当代科学技术

的最新成就，利用物质一切可利用的性质，建立分析化学的新方法与新技术。

第二节 分析化学课程的任务和学习方法

一、对分析化学的要求

快速、准确、非破坏性、高灵敏度、高选择性、遥测、自动化、智能化等。

二、与我们联系密切的是

分析化学与生物学的结合和交叉方面工作；生命科学及医学中的分析化学，即从分子水平上研

究生命的过程；环境科学、食品科学、医药科学中的痕量分析、表面分析、形态分析和结构分析等

分析水平的提高。

三、分析化学课程的特点
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基本理论与实践紧密结合，必须通过严格的实验训练，培养认真的科学态度及独立进行精密科

学实验的技巧，树立准确的“量”的概念，提高分析问题和处理问题的能力，提高综合素质，为后继

课程的学习以及从事科学研究和生产工作打下良好的基础。

四、分析化学课程的学习方法

1、分析化学是化学系各专业大学生必修的一门专业主干基础课。

通过对本课程的学习，要牢固掌握其基本的原理和测定方法，建立起严格的“量”的概念。

2、分析化学前后内容关联紧密，各章节的理解具有可借鉴性，在学习过程中会有先难后易的规律。

内容的连贯性使问题积累成为学习分析化学最致命的障碍之一, 如果前面章节的问题得不到相

当程度的解决, 后面章节的内容学习必定会受到影响。

3、做好预习、听讲、复习、做作业等环节。

分析化学课程内容多, 体系庞大，授课工作量大，授课时教师只能持续以很快的节奏进行讲授,

学生在课堂上一旦注意力转移，就很难再跟上老师的思路, 造成理解上困难，因此要确保在课堂上

有充足的精力和积极灵活的思维。要多做题目。尽量多做习题是学好分析化学的前提，做习题重在

理解掌握解题思路。

4、要抓住重点。

学习分析化学，特别是滴定分析，最重要的就是一条线：滴定条件-化学计量比-指示剂-指示剂

的变色范围-滴定终点的显示(指示剂变色或者电位突跃)-滴定计算，只要掌握好这一过程，一般而言

你分析化学就差不多了。另外，要掌握最常规的红外、紫外、核磁、质谱、气液色谱等。

5、重视实验。

最实用有效的学习方法就是实际操作一下，终生难忘。实验的时候一定要注意观察，多总结。

6、多想、多问、多看、多记。

最好的读书方法是对书中的每一句话都问一个为什么?最精明的学生是能充分利用老师的学生。

分析化学概念和零碎知识多，注意多背多记，这方面没有捷径。
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教案编号 02

授课题目 第二章 定量分析的误差和数据处理

授课学时 6 课时

课 型 理论（ √ ）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目标

一、掌握定量分析中准确度与误差、精密度与偏差的误差的关系。

二、掌握各种误差与偏差的计算方法。

三、理解系统误差、偶然误差的概念、特点、分类及来源。

四、掌握有效数字的概念和计算规则。

五、掌握分析结果可疑值取舍的方法和计算规则。

教学重点

一、定量分析中准确度与误差、精密度与偏差的误差的关系。

二、各种误差与偏差的计算方法。

三、系统误差、偶然误差的概念、特点、分类及来源。

四、有效数字的概念和计算规则。

教学难点

一、各种误差与偏差的计算方法。

二、系统误差、偶然误差的分类。

三、有效数字的计算规则。

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
第一节 2 课时，第二节 2 课时，第三节 2 课时

思 考 题 第二章思考与练习

作 业 P34 四、计算题：第 1 题，第 7 题

思政元素

1.数据处理需要实事求是地记录试验数据，严谨认真地完成每一个步骤。

体现了科学精神和职业道德，要求学生在工作中保持真实可靠。

2.在数据处理过程中，学生通过小组讨论等方式增强团结协作能力。

3.通过对新技术、新材料、新工艺和新设备的性能数据进行对比分析，

引导学生树立创新意识。

4.在数据处理中，要注重数据的真实性和可靠性，要求学生在工作中讲

究质量，注重信誉。

5.在数据处理中，需要追求卓越，精益求精，要求学生在工作中不断追

求更高的标准。

教学后记 教学进度与教学日历一致。
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第二章 定量分析的误差和数据处理

第一节 定量分析的误差

定量分析的任务是要准确地解决“量”的问题，但是定量分析中的误差是客观存在的，因此，

必须寻找产生误差的原因并设法减免，从而提高分析结果的可靠程度，另外还要对实验数据进行科

学的处理，写出合乎要求的分析报告。

一、误差的表征——准确度与精密度

1、准确度与误差

准确度表示分析结果与真实值接近的程度。准确度的大小用绝对误差或相对误差表示。

（1）绝对误差

测量值与真实值之差称为绝对误差： = x  

（2）相对误差

绝对误差与真值的比值称为相对误差： %100%100 







 x

若真实值未知，但 已知，也可表示为 %100
x


（3）真值与标准参考物质

理论真值：如某化合物的理论组成等。

约定真值：如国际计量大会上确定的长度、质量、物质的量单位等。

相对真值：如标准参考物质的含量。

标准参考物质：经权威机构鉴定并给予证书的，又称标准试样。

实际工作中，常把最有经验的人用最可靠的方法对标准试样进行多次测定所得结果的平均值作

为真值的替代值。

2、精密度与偏差

精密度表示平行测量的各测量值之间互相接近的程度。精密度的大小可用偏差、相对平均偏差、

标准偏差和相对标准偏差表示。

（1）偏差：d = xi  x

（2）平均偏差：
n

xx
d

n

i
i




 1

（3）相对平均偏差： %100
/)(

%100 1 






x

nxx

x
d

n

i
i
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（4）标准偏差（标准差）：
1

)(
1

2








n

xx
S

n

i
i

（5）相对标准偏差（变异系数）： %1001

)(

%100

1

2










x
n

xx

x
SRSD

n

i
i

3、准确度与精密度的关系

精密度是保证准确度的前提条件。只有在消除了系统误差的情况下，才可用精密度表示准确度。

二、误差的分类及减免

1、系统误差（可定误差）

（1）定义：由某种确定的原因引起，一般有固定的方向，大小在试样间是恒定的，重复测定时重复

出现。

（2）按系统误差的来源分类：方法误差、仪器或试剂误差、操作误差。

① 方法误差：滴定分析反应进行不完全、干扰离子的影响、滴定终点与化学计量点不符、副反应的

发生、沉淀的溶解、共沉淀现象、灼烧时沉淀的分解或挥发。

② 仪器或试剂误差：砝码、容量器皿刻度不准、试剂中含有被测物质或干扰物质。

③ 操作误差：称样时未注意防止吸湿、洗涤沉淀过分或不充分、辨别颜色偏深（浅）、读数偏高（低）。

（3）按系统误差的数值变化规律分类：恒定误差、比例误差。

系统误差可用加校正值的方法予以消除。

2、偶然误差（随机误差、不可定误差）

由于偶然的原因如温度、湿度波动、仪器的微小变化、对各份试样处理时的微小差别等引起，

其大小和正负都不固定。

偶然误差服从统计规律，可用增加平行测定次数加以减免。

三、提高分析结果准确度的方法

我们已经初步了解了误差产生的原因及影响误差的因素，因此在实际工作中要尽量设法减少和

消除误差，以使分析结果准确可靠。

1、增加平行测定次数、减少偶然误差

在消除系统误差的前提下，平行测定的次数愈多，平均值愈接近真值，因此增加测定次数，可

以减少偶然误差。但在实际工作中测定次数不可能无限多，在一般化学分析中，要求平行测定（2～

4）次。在标准滴定溶液浓度的标定中，一般规定由两人以上各作 4 次平行，平行试验次数不少于 8

次。一些特殊测定要根据试验要求加以具体考虑。
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2、消除测量过程中系统误差

系统误差主要来源于测定方法本身，仪器和试剂以及操作者本身。因此消除测量过程中的系统

误差应根据其产生的原因，采用不同的方法加以校正和检定。

（1）对照试验

A、用已知准确结果的样品与被测试样一起进行对照试验。

为了检验分析结果是否存在系统误差，常用已知准确结果的样品与被测试样进行对照试验。其

中标准物质和标准样品是极为重要的一种量具。标准物质作为量值的传递工具，是指一种物质其特

定物性或组成的标准值已由特定机关或组织确定，用作测定或分析的标准。标准样品是根据实施和

制定文字标准的需要而研制的，作为文字标准的补充，是标准物质的一个分支。中国对标准物质的

编号为：GBW；标准样品的编号为：GSB，两者都是实物标准，也简称为标样，可以用来校正分析

仪器，评价分析方法的准确性，协同多个实验室的操作、控制分析质量等多种用途。

近年来，中国对标准物质和标准样品的研制与应用十分重视，化学工业方面，特别在涂料、染

料及气体行业已研制出不少标准样品，1991 年国家技术监督局批准发布了编号为 GSB 12001—91

《工业碳酸钠》该标准样品成为中国无机盐行业的第一个实物标准。但由于标准物质和标准样品研

制难度大，其数量和品种毕竟有限，而且价格贵，因此一般不轻易使用。

在实际工作中，作为一种管理手段，生产单位也可以根据产品情况自制一些“管理样品”来代替

标准样品。这种所谓的“管理样品”是事先经多人反复多次分析，其中各组分的含量相对是比较可靠

的。用来对照不同分析者之间是否存在系统误差，以及当分析仪器、试剂溶液更换时进行对照试验。

B、用标准方法或不同类型的方法进行对照料试验。

在分析化学中，由于标准物质的数量限制，以及标准物质的基体常与试样的基体相差很大，因

此常常采用标准方法或不同类型的方法进行对照试验。作为对照试验用的分析方法一般选用国家颁

布的标准分析方法或公认的经典分析方法。由于是用不同方法对同一试样进行分析，如果系统误差

存在就无从抵消，从而检验出系统误差。分析方法对照试验一般用于实验室内可疑结果的复查判断、

实验室间不同分析结果的仲裁、多方参与协作的标准定值以及分析方法的改进和新分析方法的建立

等工作中。

（2）空白试验

由试剂和器皿引入的杂质所造成的系统误差，一般可作空白试验来加以校正。 所谓空白试验就

是在不加被测组分的情况下，按照试样分析同样的操作步骤和条件进行试验，试验所得结果称为空

白值。从试样分析结果中扣除空白值后就可提高分析结果的准确度。空白值应该是一个恒定值，一
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般不应很大，否则扣除空白时会引起较大误差。当空白值较大时，应通过提纯试剂和选用其他适当

的器皿来进行试验。

（3）校准仪器

仪器不准确引起的系统误差，应通过校准仪器来消除。例如分析天平应定期检定，容量分析中

的移液管、容量瓶和滴定管等都应在一定温度下进行校正，并且在使用一段时间后，由于试剂的浸

蚀以及使用不当会引起变化，因此还应定期进行校正。一些大型精密的分析仪器在出厂时都已进行

校正，非特殊情况下，只要使用、保养妥善一般不再进行校正。

第二节 定量分析结果的数据处理

一、t 分布

无限多次的测量值的偶然误差分布服从正态分布，而有限量测量值的偶然误差的分布服从 t分

布。t分布曲线的纵坐标是概率密度，横坐标是统计量 t（t =
S

x 
，为真实值或总体均值，S为样

本标准差，仿照 u =

x
，为总体标准差），分布曲线随自由度 f（f = n1）而改变，当 f趋近∞

时，t分布就趋近正态分布。

置信水平：测量值落在（  tS）内的概率，以 P表示，又称置信度。

显著性水平： =1 P

不同 f值及概率所相应的 t（t, f）值见表 13。

二、平均值的精密度和置信区间

1、平均值的精密度

)(1
21 nxxx

n
x   22222222 )1()1()1()1(

21
xxxxx
S

n
S

n
S

n
S

n
S

n
 

n

S
S x
x 

一般平行测定 3~4 次即可。

2、平均值的置信区间

置信区间：在一定的置信水平时，以测定结果为中心，包括总体均值在内的可信范围，称为置

信区间。

有限次测量可按下式计算平均值的置信区间：
n
Stx f, 

置信区间分为双侧置信区间与单侧置信区间两种。

三、显著性检验

1、 t检验
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（1）样本平均值与标准值的 t检验（准确度显著性检验）

检验目的：分析结果是否正确或新分析方法是否可用。

n
S

x
t


 若 t  t, f ，则 x与 间存在显著性差异。

（2）两个样本均值的 t检验

检验目的：两个操作者、两种分析方法或两台仪器的分析结果是否存在显著性差别；不同分析

时间的样品是否存在显著性变化；两个样品中某成分的含量是否存在显著性差别。

21

2121

nn
nn

S

xx
t

R 


 SR 为合并标准差，总自由度 f = n1+ n22

2

)()(

2
)1()1

21

2
22

2
11

21

2
22

2
11












nn

xxxx

nn
SnSn

SR
（

＝
总自由度

偏差平方和

若 t  t, f ，则两组数据的平均值存在显著性差异。

2、F检验（精密度显著性检验）

2
2

2
1

S

S
F  （S1 >S2） 若 F > F, f1, f2 ，则两组数据的精密度存在显著性差异。

3、几点说明

（1）先进行 F检验再进行 t检验；

（2）F检验用单侧检验，t检验有单侧检验和双侧检验之分；

（3）一般取 = 0.05，P = 0.95。

四、可疑数据的取舍

1、Q 检验法

Q =
最小最大

紧邻可疑

－

－

xx
xx

若 Q＞QP, n 则舍弃。

2、G 检验法

G =
S

xx －可疑
若 G＞Gn,  则舍弃。

第三节 有效数字及定量结果的表示

一、有效数字

1、定义

有效数字是指实际能测量到的数字，只允许数据的末位数欠准。
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2、保留有效数字位数的原则

（1）1~9 均为有效数字，0 既可以是有效数字，也可以作定位用的无效数字。

（2）变换单位时，有效数字的位数不变。

（3）首位是 8 或 9 时，有效数字可多计一位。

（4）pH、lgK 或 pKa 等对数值，有效数字仅取决于小数部分数字的位数。

（5）常量分析一般要求四位有效数字，以表明分析结果的准确度为 1‰。

二、运算法则

1、加减运算

加减运算，有效数字以小数点后位数最少的数据为准。

2、乘除运算

乘除运算，有效数字以有效数字位数最少的数据为准。

三、数字修约规则

1、四舍六入五留双，如 3.35、3.25、3.1522

2、不能分次修约，如 3.1462

3、运算过程中可先多保留一位有效数字

4、修约的结果应使准确度的估计值变差

5、在作统计检验时，标准偏差可多保留 1~2 位参加运算，计算结果的统计量可多保留一位数字与

临界值比较

6、表示标准偏差和 RSD 时，通常取一位有效数字即可，最多取二位。
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教案编号 03

授课题目 第三章 滴定分析法概述

授课学时 6 课时

课 型 理论（ √ ）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目标

一、了解滴定分析法的特点和分类。

二、理解滴定分析有关术语，标准溶液、滴定、滴定剂、化学计量点、

滴定终点、终点误差。

三、掌握滴定分析对化学反应的要求及滴定方式。

四、掌握作为基准物质应该具备的条件。

五、掌握分析化学中常用的法定计量单位。

教学重点

一、滴定分析有关术语。

二、滴定分析对化学反应的要求及滴定方式。

三、基准物质及应具备的条件。

教学难点
一、滴定分析对化学反应的要求及滴定方式。

二、基准物质及应具备的条件。

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（ ）

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
第一节 1 课时，第二节 2 课时，第三节 2 课时，第四节 1 课时

思 考 题 第三章思考与练习

作 业 第三章思考与练习四、计算题：第 1，3，7 题

思政元素

1.滴定分析法要求实验操作精确、数据记录严谨，任何微小的误差都可

能导致结果的偏差。这种对精确性的要求可以培养学生严谨的科学态度

和实事求是的精神。

2.在滴定过程中，随着滴定剂的逐渐加入，溶液的性质会发生显著变化，

尤其是在化学计量点附近，极小的量变会引起质的飞跃。这一过程可以

很好地诠释“量变引起质变”的哲学思想。

3.在复杂的滴定体系中，需要区分主反应和副反应，抓住主要矛盾，同

时兼顾次要矛盾。这种思维方式引导学生在面对复杂问题时，学会统筹

全局，抓住关键，从而培养辩证思维。

4.滴定分析法广泛应用于医药、环境监测等领域，其结果直接关系到公

众健康和社会发展，引导学生树立科学伦理意识，增强社会责任感。

教学后记 进度与教学日历一致。
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第三章 滴定分析法概述

一、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。

二、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

间接滴定法

返滴定法

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。
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第一节 滴定反应的条件与滴定方式

一、滴定反应的条件

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。

二、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。例如，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。

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+。

第二节 基准物质和标准溶液

一、基准物质

1、定义

基准物质是指直接配制或标定标准溶液的物质。

2、基准物质应具备的条件

（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；
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（4）易溶解；

（5）具有较大的摩尔质量，以减少称量误差。

表 2-1 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

二、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（间接法）

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，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。

第三节 标准溶液浓度的表示方法

一、物质的量及其单位——摩尔

物质的量（n）的单位为摩尔（mol），它是一系统的物质的量，该系统中所包含的基本单元数

与 0.012kg C-12 的原子数目相等。

基本单元可以是原子、分子、离子、电子及其他基本粒子，或是这些基本粒子的特定组合。

物质 B 的物质的量（nB）与质量（mB）的关系是

B

B
B M

m
n 

式中 MB为物质 B 的摩尔质量。
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二、物质的量浓度

1、定义

物质的量浓度是指单位体积溶液中所含溶质 B 的物质的量。

2、公式

cB = nB/VB

mB = cBVBMB

单位：cB ——mol/L

nB — mol

VB ——L

MB ——g/mol

三、滴定度

1、定义：

每毫升标准溶液相当于被测物质的质量（g 或 mg），以符号 TB/A表示，单位为 g/mL。

2、表示方法：

（1）以每毫升标准溶液中所含溶质的质量表示。

例如：THCl ==0.003646g/mL，表示 1mLHCl 溶液中含溶质 0.003646g。

（2）以每毫升标准溶液所能滴定的被测物质的质量表示。

例如：TKMnO /Fe=0.005585g/mL，表示每 mLKMnO4 恰好与 0.005585gFe 完全反应。

（3）如果固定试样的质量，T可直接表示 1mL 滴定剂相当于被测物质的百分含量。

例如：用含硫量为 0.051%的标准钢样来标定碘溶液，如果固定试样质量为 0.5000g，滴定时消

耗 I2 溶液 11.80mL，试用滴定度表示出硫的百分含量。

TI /S=
8.11

100
051.05000.0 

=0.000022g/mL

表示百分含量：

TI /S= /%0043.0
8.11
%051.0

 mL

第四节 滴定分析结果的计算

一、滴定分析计算的依据和常用公式

a A + b B==== c C + d D

当反应定量完成达到计量点时，nB∶nA==b∶a
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即 cBVB∶cAVA== b∶a

可得： cAVA===（a/b）cBVB

mA/MA===（a/b）cBVB

二、滴定分析法的有关计算

1、标准溶液的配制（直接法）、稀释与增浓

公式： mB = cBVBMB

cAVA= cA/VA

原则：稀释或增浓前后总溶质的量不变。

2、标定溶液浓度的有关计算

公式： mA/MA=（a/b）cBVB

其中 A 代表基准物质。

该公式可计算：

（1）待标定溶液中溶质 B 的浓度。

（2）估算基准物质的称量范围。

（3）估算滴定剂的体积。

3、物质的量浓度与滴定度之间的换算

（1） TB/A= mA/VB

其中：B 为标准溶液（滴定剂）中溶质的化学式，A 为被测物质的化学式。mA的单位为 g，VB

的单位为 mL。

（2）物质的量浓度与滴定度之间的换算公式

cB=
a
b

M
T

A

AB 
 /

310
（ b/a反应摩尔比）

TB/A=CB
1000

AM
b
a


4、被测物质的质量和质量分数的计算

公式： mA==（a/b）cBVBMA

ωA==
S

ABB

S

A

m
MVcba

m
m )/(


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教案编号 04

授课题目 第四章 酸碱滴定法

授课学时 12 课时

课 型 理论（ √ ）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目标

一、理解酸碱质子理论。

二、理解弱电解质不同型体的分布随溶液 pH 的变化。

三、理解质子条件，了解质子条件建立与酸碱溶液 pH 计算公式的联系。

四、了解指示剂的变色原理。

五、掌握酸碱滴定法的基本原理。

教学重点

一、质子条件及其建立。

二、酸碱溶液 pH 的计算公式。

三、一元酸碱的滴定。

教学难点

一、弱电解质不同型体的分布随溶液 pH 的变化情况。

二、质子条件及其建立。

三、酸碱溶液 pH 的计算公式。

四、指示剂的变色原理。

五、一元酸碱的滴定。

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

第一节 2 课时，第二节 2 课时，第三节 2 课时，第四节 2 课时，第五节

2 课时，第六节 2 课时

思 考 题 第四章思考与练习

作 业 无

思政元素

1.酸碱滴定法中，酸碱反应的本质是质子的转移，体现了矛盾的对立统

一规律，引导学生认识到矛盾的普遍性和特殊性，培养他们透过现象看

本质的辩证思维。

2.在酸碱滴定过程中，滴定曲线反映了溶液 pH 值的突跃变化。化学计量

点附近极小的体积变化会导致 pH 值的显著改变，体现了“量变引起质变”

的哲学思想，引导学生认识到积累的重要性。

3.酸碱指示剂的颜色变化依赖于溶液的酸碱环境，引导学生认识到环境

对个体的影响，鼓励他们选择良好的学习和生活环境，积极与优秀的人

交流。

教学后记 进度与教学日历一致。
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第四章 酸碱滴定法

第一节 酸碱平衡的理论基础

一、酸碱质子理论

由布郎斯特于 1923 年提出。

1、酸、碱定义

酸是能给出质子的物质，例如：HAc，H3PO4，H2PO4-，NH+4。

碱是能接受质子的物质，例如：Ac-，PO43-，NH3，OH-，HPO42-。

2、酸碱半反应

HA（酸）
  AH （碱）

反应中或是 HA 失去一个质子生成其共轭碱 A-；或是碱 A-得到一个质子转变成其共轭酸 HA。

HA 和 A-称为共轭酸碱对，共轭酸碱彼此只相差一个质子。如： HAc —Ac，NH4+—NH3，

H2SO4—HSO4-。

例、H2SO4 和 SO42-是否共轭酸碱对？H2CO3的共轭酸碱对是什么？

答：H2SO4 和 SO42-不是共轭酸碱对；H2CO3的共轭酸碱对是 HCO3-。

3、酸、 碱的确定

酸、碱可以是中性分子，也可以是阴离子或阳离子。

例如：酸：HAc，H3PO4，H2PO4-，NH4+，H+

碱：Ac-，PO43-，NH3，OH-

4、两性物质

既能给出质子有能接受质子的物质，如：H2O，H2PO4-，HPO42-。

5、溶剂的质子自递反应

质子与溶剂作用生成溶剂化质子，如 H3O+，NH4+。

溶剂自身具有两性，发生在溶剂水分子之间的质子转移作用称为水的质子自递反应，实质也是

酸碱反应。

二、酸碱解离平衡

1、酸碱的平衡常数

酸的解离常数 Ka： Ka==
HA

AH

a
aa 
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碱的解离常数 Kb： Kb==




A

OHHA

a
aa

2、水的活度积

在水的质子自递反应中，其平衡常数称为水的质子自递常数，即水的活度积 Kw。

Kw==  OHH aa ==1.01014（25℃）

Ka，Kb，Kw表示了在一定温度下，酸碱反应达到平衡时各组分活度之间的关系，称为活度常数，

即热力学常数。

3、活度和浓度的关系

活度是溶液离子强度等于零时的浓度。

在稀溶液中，溶质的活度与浓度的关系：

a = γc

Kac =
  
  






AH

a

AH

HA

HA

AH K
a
aa

HA
AH




影响因素：（1）温度

（2）离子强度

分析化学中通常忽略离子强度的影响，以活度常数代替浓度常数进行计算。

aK ==
  
 HA

AH 

，
  

 



A
OHHAKb

三、酸碱的强度、共轭酸碱 Ka与 Kb的关系

1、酸碱的强度

由酸碱在水溶液中的解离常数 Ka 与 Kb的大小来衡量。

Ka的值越大，表明酸与水之间的质子转移反应进行得越完全，即该酸的酸性越强。

Kb 的值越大，表明碱与水之间的质子转移反应进行得越完全，即该碱的碱性越强。

2、共轭酸碱对 Ka、Kb的关系

KaKb==Kw， pKa+pKb===pKw==14.00

在共轭酸碱对中，若酸的酸性越强，其共轭碱的碱性就越弱。

在共轭酸碱对中，若碱的碱性越强，其共轭酸的酸性就越弱。

3、多元酸中共轭酸碱对的 Ka、Kb 的关系

wbababa KKKKKKK 
132231

（三元酸）
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例：已知 HAc 的 Ka==1.75×10-5，求 Ac-的 Kb

已知 NH3的 Kb==1.8×10-5，求 NH4+的 Ka

Kb==Kw/Ka== 5

14

1075.1
1000.1








== 5107.5 

Ka== 5
5

14

106.5
108.1
1000.1 










b

w

K
K

水溶液中酸碱组分不同型体的分布

一、处理水溶液中酸碱平衡的方法

1、分析浓度与平衡浓度

（1）分析浓度：溶液中溶质的总浓度。在酸碱平衡中指 1L 溶液中所含酸或碱的物质的量。包括已

离解的和未离解的溶质的浓度总和（总浓度）。符号：C，单位：mol·L-1。例如：CNaOH，CHAc。

（2）平衡浓度：在平衡状态时，溶质或溶质各型体的浓度。符号：[ ]，例如：[HAc]，[Ac-]，[H+]。

（3）酸度：溶液中[H+]的浓度，pH=-log[H+]。

（4）酸的浓度：指酸的分析浓度，即总浓度。

（5）碱度：溶液中[OH-]的浓度。

2、物料平衡 MBE：

（1）定义：平衡状态时，与某溶质有关的各种型体平衡浓度之和必等于它的分析浓度，这种等衡关

系称之为物料平衡，又称质量平衡。

（2）表示方法：物料平衡方程 MBE（Mass Balance Equation）。

例如：HAc 溶液中的 MBE 为：

CHAc=[HAc]+[Ac-]

0.10mol/LNa2CO3 溶液的 MBE 为：

[Na+]=2C=0.2mol/L

[H2CO3]+[HCO3-]+[CO32-]==0.1mol/L

3、电荷平衡 CBE：电中性规则

（1）定义：电解质溶液中，处于平衡状态时，各种阳离子所带正电荷的总浓度必等于所有阴离子所

带负电荷的总浓度，即溶液是电中性的。

（2）表示方法：电荷平衡方程 CBE。

例如：HAc 溶液中的 CBE 为：
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[H+]==[OH-] +[Ac-]

0.10mol/LNa2CO3 溶液的 CBE 为：

[Na+]+ [H+] == [HCO3-] + 2[CO32-] + [OH-]

0.2mol/L + [H+] == [HCO3-] + 2[CO32-] + [OH-]

注意：某离子平衡浓度前面的系数就等于它所带电荷数的绝对值；中性分子不包括在电荷平衡

方程中。

4、质子平衡 PBE

（1）定义：当酸碱反应达到平衡时，酸给出质子的量（mol）应等于碱所接受的质子的量，即酸失

去质子后的产物与碱达到质子后的产物在浓度上必然有一定的关系，称为质子平衡。

（2）表示方法：质子平衡方程（质子条件式）PBE。

（3）求解方法：

① 代入法：由 MBE 和 CBE 联立求解。

A、求出 MBE 和 CBE；

B、合并，约去同类项。

例 1、0.10mol/LNa2CO3 溶液的 PBE。

A、0.10mol/LNa2CO3溶液的 MBE 为：

[H2CO3] + [HCO3-] + [CO32-] == 0.1mol/L

B、0.10mol/LNa2CO3溶液的 CBE 为：

[Na+] + [H+] == [HCO3-] + 2[CO32-] + [OH-]

[Na+] == 2C

C、合并：

2[H2CO3] + 2[HCO3-] + 2[CO32-] + [H+] == [HCO3-] + 2[CO32-] + [OH-]

得 PBE：

2[H2CO3] + [HCO3-]+ [H+] == [OH-]

② 图示法：

A、酸碱平衡体系中选取质子参考水准（又称零水准），通常就是起始酸碱组分，包括溶剂分

子。

B、当溶液中的酸碱反应（包括溶剂的质子自递反应）达到平衡后，根据质子参考水准判断得

失质子的产物及其得失质子的物质的量，据此绘出得失质子示意图。

C、根据得失质子的量相等的原则写出 PBE。
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注意：在正确 PBE 中应不包括质子参考水准本身的有关项，也不含有与质子转移无关的项。对

于多元酸碱组分一定要注意其平衡浓度前面的系数，它等于与零水准相比较时该型体得失质子的量。

例 1、写出 Na2CO3 溶液的 PBE。

第一步：选取零水准——H2O，CO32-。

第二步：绘出得失质子示意图。

第三步：写出 PBE。

+H+ -H+

H3O+ H2O OH-

+H+

HCO3- CO32-

+2H+

H2CO3

PBE 为：2[H2CO3] + [HCO3-] + [H+] == [OH-]

例 2、写出 NaNH4HPO4 溶液的 PBE

基准态：NH4+，HPO42-，H2O

+2H+ -H+

H3PO4 NH4+ NH3

+H+ -H+

H2PO4- HPO42- PO43-

+H+ -H+

H3O+ H2O OH-

PBE 为： [H2PO4-] + 2[H3PO4] + [H+] == [OH-] + [NH3] + [PO43-

二、酸度对弱酸（碱）各型体分布的影响

在弱酸（碱）的平衡体系中，溶质往往一多种型体存在。当酸度增大或减小时，各型体浓度的

分布将随着溶液的酸度而变化。酸度对弱酸（碱）各型体分布的影响可用分布分数来描述。

分布分数：溶质某种型体的平衡浓度在其分析浓度中所占的分数称为分布分数。

1、一元弱酸碱各型体的分布分数

（1）计算公式

   
     

 
  aaHA

HA KH
H

HKAHA
HA

c
HA








 



 /1
1
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同理：  


HK
K

a

a
A



显然： 1 AHA 

（2）各型体平衡浓度的计算公式

 
  




AHA

HAHA

CA

CHA





（3） pHi  曲线

以 pH 值为横坐标，以 HA 或 A 为纵坐标，得到 pHi  曲线。

① 随着溶液的 PH 值增大， HA 逐渐减小，而 A 则逐渐增大。

② 在两条曲线的交点处，即 A = HA =0.50 时，溶液的 PH=PKa，此时，     AHA 。

③ 当 pH＜pKa时，溶液中 HA 占优势；当 pH＞pKa时，溶液中 A- 占优势。

（4）在平衡状态时，一元弱酸（碱）各型体分布分数的大小首先与酸碱本身的强弱（即 Ka 或 Kb

的大小）有关；对于某酸碱而言，分布分数是溶液中  H 的函数。

2、多元酸碱各型体的分布分数

（1）计算公式

以 H2C2O4为例，其分析浓度
422 OCHC （mol.L-1），草酸在水溶液中能以 H2C2O4、HC2O4-、C2O42-

三种型体存在。

H2C2O4==HC2O4-+H+
1a

K

HC2O4-=== C2O42-+H+
2a

K

可得到：
 

   
211

422 2

2

aaa

OCH
KKKHH

H









 
   

211

1

42 2
aaa

a
OHC KKKHH

KH










   
211

21
2
42 2

aaa

aa
OC KKKHH

KK







（2）各型体浓度的计算
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422422
][ 422 OCHOCHCOCH 

[ 

42422
]42 OHCOCHCOHC 

[ 
2
42422

]2
42 OCOCHCOC 

（3） pHi  曲线

① 曲线上每一共轭酸碱对分布曲线的交点对应 pH 仍分别等于草酸的
1a

pK 和
2a

pK 。

② 当 pH＜
1a

pK 时，溶液中 H2A 为主要型体；当 pH＞
2a

pK 时，溶液中 A2- 为主要型体；当
1a

pK

＜pH＜
2a

pK 时，溶液中 HA- 的浓度明显高于其它两者。

（4）多元酸碱的分布分数计算公式

注意：在计算中将分母各项相加时，如果某两项的大小相差两个数量级左右或更多时，较小的

项可忽略不计。

酸碱溶液 pH 的计算

首先根据酸碱平衡的具体情况写出有关 PBE，由此推导出计算各类溶液中  H 的精确式。

一、一元强酸（碱）溶液中 H+浓度的计算

以浓度为 c（mol/L）的 HCl 溶液为例进行讨论。

当酸的解离反应和水的质子自递反应处于平衡时，溶液中的
H 来源于酸和水的解离，其浓度

等于 Cl-和 OH-的浓度之和。

         HKcOHClH w /

 H 2-c  H -Kw=0

解之得：  H =
2

42
wKcc 

1、精确式

 H =
2

42
wKcc 

2、最简式

当 c≥10-6mol/L 时，  H =c pH=- lgc
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对于一元强碱：

当 c≥10-6mol/L 时， ][ OH =c ， pOH= -lgc

当 c﹤10-6mol/L 时， ][ OH =
2

42
wKcc 

二、一元弱酸（碱）溶液 pH 的计算

1、一元弱酸溶液

浓度为 c（mol/L ）的一元弱酸 HA 溶液的 PBE 为：

[H+] == [OH-] + [ A-]

推导可得： wa KHAKH  ][][ （a）

其中：
 

  c
KH

HHA
a

 



][ （b）

联立（a）（b），可求得[H+]。

（1）最简式：[H+]= acK （ cKa﹥20Kw，c/Ka﹥400）

（2）近似式①：水的解离可以忽略

[H+]=
2

42
aaa cKKK 

（cKa﹥20Kw，c/Ka﹤400）

（3）近似式②：若酸极弱，且浓度极小，则：

[H+]= wa KcK  （cKa﹤20Kw ， c/Ka﹥400）

2、一元弱碱溶液

（1）精确式

[OH]=   wb KKHA 

（2）最简式

[OH-]= bcK （ cKb﹥20Kw，c/Kb﹥400）

（3）近似式①：水的解离可以忽略

[OH]=
2

42
bbb cKKK 

（cKb﹥20Kw，c/Kb﹤400）

（4）近似式②：若碱极弱，且浓度极小，则
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[OH]= wb KcK  （cKb﹤20Kw ， c/Kb﹥400）

三、多元弱酸（碱）溶液 pH 的计算

1、多元弱酸溶液

以浓度为 c（mol/L ）的二元弱酸 H2A 为例。

PBE：[H+] == [HA-] + 2[A2-] + [OH-]

（1）最简式

[H+]=
1a

cK （ c
1a

K ﹥20Kw，c/
1a

K ﹥400，
1a

cK ﹥40Ka ）

（2）近似式

[H+]=
2

4
111

2
aaa cKKK 

（c
1a

K ﹥20Kw，c/
1a

K ﹤400，
1a

cK ﹥40
2a

K ）

对于有机多元弱酸，他们的 Ka 和 Ka 相差不太大，如同时浓度又较低，那麽弱酸的第二级解离

就不能忽略，可采用逐步逼近法。

2、多元弱碱溶液

（1）最简式

[OH-]=
1b

cK （ c
1b

K ﹥20Kw，c/
1b

K ﹥400，
1b

cK ﹥40
2b

K ）

（2）近似式

[OH-]=
2

4
111

2
bbb cKKK 

（c
1b

K ﹥20Kw，c/
1b

K ﹤400，
1b

cK ﹥40
2b

K ）

一般来说，只要多元弱酸（碱）的浓度不是太稀，是可以按照一元弱酸碱来处理的。

四、两性物质 pH 的计算

多元弱酸的酸式盐（如 NaHCO3），弱酸弱碱盐（如 NH4Ac）等。

1、多元弱酸的酸式盐

以二元弱酸的酸式盐 NaHA 为例。

PBE 为：[H+] + [H2A] == [A2-] + [OH-]

（1）精确式

[H+]==
1

21
)(

a

waa

Kc
KcKK





（2）最简式
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[H+]==
21 aa KK （

2a
cK ﹥20Kw，c﹥20

1a
K 或 c

2b
K ﹥20Kw）

（3）近似式①

[H+]==
1

21

a

aa

Kc
KcK


（

2a
cK ﹥20Kw，c﹤20

1a
K 或 c

2b
K ﹤20Kw ）

（4）近似式②

[H+]==
c

KcKK waa )(
21


（
2a

cK ﹤20Kw，c﹥20
1a

K 或 c
2b

K ﹥ 20Kw ）

注意：上述公式中，
2a

K 相当于两性物质中酸组分的 Ka，
1a

K 则相当于两性物质中碱组分的共

轭酸的 Ka。

2、弱酸弱碱盐

（1）以 NH4Ac 水溶液为例，其中 NH4+为酸组分，Ac-为碱组分。

[H+]==
)(

)()( )(
4

HAca

wNHaHAca

Kc

KcKK





（2）对于多元弱酸与弱碱形成的盐

PBE：[H+] + [HA-] + 2[H2A] == [NH3] + [OH-]

[H+]==
2

8
2

2
aaaa KKKK 

①对于(NH4)2S 溶液：由于 aK ·
2a

K 极小，[H+]= aK 。

②对于(NH4)2CO3溶液：由于
1b

K ≥
2b

K ＞ aK ，将其视为一元弱碱。

③对于(NH4)2C2O4 溶液：：
1b

K 、
2b

K 、 aK 相接近，用公式计算。

缓冲溶液

酸碱缓冲溶液在一定的程度和范围内可以稳定溶液的酸碱度，减小和消除因加入少量酸、碱（或

因化学反应产生的少量酸、碱）或适度稀释对 PH 值的影响，使其不致发生显著变化。

按作用分为两类：

一类是用于控制溶液酸度的一般酸碱缓冲溶液 。它们大多是由一定浓度的共轭酸碱对所组成。

另一类是酸碱标准缓冲溶液，它们是由规定浓度的某些逐级解离常数相差较小的两性物质（例

如酒石酸氢钾），或由共轭酸碱对所组成。

一、缓冲溶液 pH 的计算
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1、一般缓冲溶液

以一元弱酸 HA（浓度为 CHA）及其共轭碱 NaA（浓度为 CA-）组成的缓冲溶液为例。

MBE： [Na+]== CA- ①

[HA]+[A-]== CA-+CHA ②

CBE： [Na+]+[H+]==[A-]+[OH-] ③

将上式代换，得

[A-]=== CA- + [H+] -[OH-] ④

[HA]===CHA - [H+] +[OH-] ⑤

将④⑤代入 HA 解离常数的表达式中得

（1）精确式

[H]== a
A

HA
a K

OHHC
OHHC

K
A
HA





 




 ][][

][][
][
][

公式中 Ka 代表酸碱组分中共轭酸得解离常数。

（2）近似式

若缓冲体系在酸性范围（pH ≤ 6）起缓冲作用，则

[H]== a
A

HA K
HC
HC









 ][
][

若缓冲体系在碱性范围（pH ≥ 8）起缓冲作用，则

[H]== a
A

HA K
OHC
OHC









 ][
][

（3）最简式

cHA > 20[H]或[OH]，cA > 20[H]或[OH]，则

[H]=== a
A

HA K
C
C


 HA

A
a c

c
pKpH



 lg

2、标准缓冲溶液

（1）标准缓冲溶液的 pH 值是在较严格的条件下，经准确的实验测得的 H+的活度。即需考虑离子强

度的影响。

（2）对于离子强度 I≤0.1mol/kg 的稀溶液：

戴维斯经验公式：
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lg )30.0
1

(50.0 2 I
I
IZ ii 




γi为第 i 种离子的活度系数；

Zi为第 i 种离子的电荷数；

I 为溶液的离子强度，I== 


n

i
iiZc

1

2

2
1

；

Ci为溶液中第 i 种离子的浓度；

Zi为第 i 种离子的电荷数。

①溶液的 I 越大，γ值越小，离子活度与浓度之间的差值愈大。一般情况下，γ《1，a〈c。当溶液极

稀时，γ---1，a≈c，该溶液称为理想溶液。

②中性分子的活度系数粗略地视为等于 1。

③稀溶液中的溶剂，其活度一般也视为 1。

二、缓冲容量与缓冲范围

1、缓冲容量  ：（缓冲指数）衡量缓冲溶液缓冲能力大小的尺度。

（1）数学表达式：  ==db/dpH==-da/dpH

（2）物理意义：使 1L 溶液 PH 增加 dpH 单位时所需强碱的量为 db（mol）；或是使 1L 溶液 pH 减

小 dpH 单位时所需强酸的量为 da（mol）。

（3）  愈大，溶液的缓冲能力越大。

 ==2.3c .2AHA 3 )1( HAHAc  

缓冲容量的大小与共轭酸碱组分的总浓度 c 及其比值有关。

当 cHA/cA一定时，总浓度越大，缓冲容量亦越大；

当总浓度一定时，cHA与 cA愈接近（其比值接近于 1），缓冲容量亦越大。

当 pH==pKa，即 cHA=cA==0.5c 时，缓冲容量有最大值  ===2.3×0.52c==0.575c。

2、缓冲范围

（1）定义

缓冲溶液的缓冲作用都有一个有效的 pH 范围，它大约在 pKa值两侧各一个 pH 单位之内，称之

为缓冲范围。

（2）范围大小：pH ==pKa±1。
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（3）缓冲容量  与 pH 和 c 的关系曲线：

当 pH ==pKa时，曲线有一最高峰，表明此时  具有最大值，且峰值的大小又与 c 有关。在 pH

==pKa±1 的范围内，缓冲溶液具有较大的缓冲容量。

三、缓冲溶液的选择与配制

1、选择原则

（1）使其中酸组分的 pKa 等于或接近于所需要稳定的 pH，至少使要求控制的酸度落在缓冲溶液的

缓冲范围之内；

（2）缓冲溶液应具有一定的总浓度，一般在 0.01—1mol/L。

（3）缓冲剂各组分对分析反应亦不应发生干扰。

2、浓度较高的强酸与强碱也具有一定的缓冲作用

当分析反应要求稳定溶液的酸度 pH==0—2 或 pH==12—14 的范围内时，则可信用一定浓度的

强酸或强碱来控制溶液的酸度。

3、为了使同一缓冲溶液能在较广泛 pH 范围内起缓冲作用，可以采用多元弱酸和弱碱组成的缓冲体

系

例、欲配制 pH=5 的缓冲溶液，现有 HAc、苯甲酸、甲酸及其对应的共轭碱供选用。已知 )(HAcapK

=4.74， )(苯甲酸apK =4.18， )(HCOOHapK =3.68，问选用那种体系最合适？其酸与共轭碱的比率如何？

解：①pH=5，应选用 pKa ==pH 的体系，应选用 HAc-NaAc 体系

②pH==pKa+log[Ac-]/[HAc]=5

log[Ac-]/[HAc]==5-4.74==0.26

[Ac-]/[HAc]===100.26==1.82

第二节 酸碱指示剂

一、指示剂的作用原理

1、酸碱指示剂

一般是某些有机弱酸或弱碱，或是有机酸碱两性物质，它们在酸碱滴定过程中也能参与质子转

移反应，因分子结构的改变而引起自身颜色的变化，并且这种颜色伴随结构的转变是可逆的。

2、分类

单色指示剂：在酸式或碱式型体中仅有一种型体具有颜色的指示剂。如酚酞

双色指示剂：酸式或碱式型体均有颜色的指示剂。如甲基橙。
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二、指示剂变色的 pH 范围

1、变色原理

以 HIn 表示指示剂。

HIn H+ + In-

酸式型体 碱式型体

 
   




H
K

HIn
In a Ka为指示剂的解离常数

（1）溶液的颜色是由[In-]/[HIn]的比值来决定的，随溶液的[H+]的变化而变化。

（2）当[In-]/[HIn]≤1/10 pH≤pKa-1 酸式色

当 10>[In-]/[HIn]>1/10 pH 在 pKa±1 之间 颜色逐渐变化的混合色

当[In-]/[HIn]≥10 pH≥pKa+1 碱式色

2、变色范围

当溶液的 pH 由 pKa-1 变化到 pKa+1（或相反）时，才可以观察到指示剂由酸式色经混合色变化

到碱性色，这一颜色变化的 pH 范围，即 pH===pKa±1 称为指示剂的变色范围。

3、理论变色点

当指示剂的酸式型体与碱式型体的浓度相等，即[In-]/[HIn]==1 时，溶液的 PH==PKa ，称为指

示剂的理论变色点。

三、影响指示剂变色范围的因素

1、指示剂的用量

双色指示剂：指示剂的变色范围不受其用量的影响。但指示剂的变色也要消耗一定的滴定剂，

从而引入误差。

单色指示剂：单色指示剂的用量增加，其变色范围向 pH 减小的方向发生移动。

2、温度

温度的变化会引起指示剂解离常数和水的质子自递常数发生变化，因而指示剂的变色范围亦随

之改变，对碱性指示剂的影响较酸性指示剂更为明显。

3、中性电解质

4、溶剂

不同的溶剂具有不同的介电常数和酸碱性，因而一行指示剂的解离常数和变色范围。

四、混合指示剂

1、定义
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混合指示剂利用了颜色之间的互补作用，具有很窄的变色范围，且在滴定终点由敏锐的颜色变

化。

2、配制方法

（1）采用一种颜色不随溶液中 H+浓度变化而变化的染料（称为惰性染料）和一种指示剂配制而成。

（2）选择两种（或多种）pK 值比较接近的指示剂，按一定的比例混合使用。

第三节 一元酸碱的滴定

1、滴定反应：

 OHH ==== OH 2

   w
t KOHH

K 11
  ==1.0×1014（25℃）

说明强酸强碱之间滴定时水溶液中反应完全程度最高、且具有最大 Kt的酸碱反应。

以 0.1000mol/LNaOH 溶液滴定 20.00mL（V0）等浓度 HCl 溶液为例。

（1）滴定之前：（V=0）

[H+]= cHCl = 0.1000 mol/L pH=1.00

（2）滴定开始至化学计量点之前：（V < V0）

随着滴定剂的加入，溶液中[H+]取决于剩余 HCl 的浓度，即：

[H+]=== HClc
VV
VV





0

0

加入 V=10.00mL，[H+]=0.033，pH=1.48

加入 V=18.00mL，[H+]=0.00526，pH=2.28

加入 V=19.80mL，[H+]=0.00050，pH=3.30

加入 V=19.98mL，[H+]=0.00005，pH=4.31

（3）化学计量点：（V= V0）

溶液呈中性，H+来自水的解离。

[H+] = [OH+] = wK = 1.0×10-7（mol/L）

pH=7.00

（4）化学计量点后：（V > V0）

[OH-] = NaOHc
VV
VV





0

0



- 38 -

加入 V=20.02mL，[OH-]= 0.00005，pOH=4.30，pH==9.70。

2、滴定曲线

以加入滴定剂的体积为横坐标，以其对应的 pH 为纵坐标作图，所得 pH--V曲线为滴定曲线。

图见课本 p52 图 3-4。

滴定曲线分析：

（1）滴定开始时曲线的变化较为平缓，随着 NaOH 的加入，曲线渐渐向上倾斜，在计量点前后发

生明显的变化，以后曲线又趋于平缓。

（2）原因分析：

滴定开始时，溶液中酸量大，当加入了 18.00mLNaOH 时，溶液 pH 才改变 1.3 个单位，所以曲

线呈现较平缓的变化；

当滴定继续进行，则酸的剩余量逐渐减少，加入少量的碱能使 pH 值较快升高，曲线就呈现逐

渐向上倾斜；

当滴定接近计量点时，如加入 19.98mLNaOH，溶液中 HCl 已极少（只有 0.02mL），此时溶液

pH 为 4.30，尔后再加入 0.04mLNaOH，除中和了剩余 HCl 外尚过量 0.02mL，溶液的 pH 值急剧升

到 9.70，增加了 5.4 个单位，此时即为滴定突跃。

计量点后继续加入 NaOH，溶液 pH 值改变渐渐变小，于是曲线呈现较为平坦。

3、突跃范围

化学计量点前后±0.1%相对误差范围内溶液的 pH 的变化范围。

滴定突跃的大小于溶液的浓度有关。浓度愈大，滴定突跃也愈大。P52图 3-5。

如浓度为 1.000mol/L，则滴定突跃为 3.30-10.70；

如浓度为 0.01000mol/L ，则滴定突跃为 5.30-8.70。

4、指示剂选择

（1）滴定曲线突跃范围和指示剂变色范围重合或部分重合。

（2）变色敏锐。

可以用酚酞、甲基红和甲基橙（滴至黄色）。

二、强酸滴定强碱

滴定曲线与上述曲线方向相反，互相对称；滴定突跃由 pH=9.70 降到 pH=4.30，可选择酚酞和

甲基红为指示剂。

三、强碱滴定弱酸

1、滴定反应：
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OH-+HA == A-+H2O Kt = Ka/Kw

H++B == HB+ Kt = Ka/Kw

此时的 Kt值较前述为小，故反应的完全程度要低一些。

以 NaOH 溶液滴定 HAc 为例。

设 HAc 的浓度 c0为 0.1000mol/L，体积 V0（20.00mL）；

NaOH 的浓度 c=0.1000mol/L，滴定加入的体积为 V（mL）。

（1）滴定之前：（V=0）

溶液中的 H+主要来自 HAc 的解离。

因为 400/,20,108.1 5  
awaa KcKcKK

则[H ]== aKc0 1.3×10-3（mol/L ）

pH==2.89

（2）滴定开始至化学计量点之前：（V < V0）

因为 NaOH 的滴入，溶液为 HAc 及其共轭碱 Ac- 组成的缓冲溶液。按最简式计算 pH

pH = pKa + log[Ac-]/[HAc]

VV
cVVc

c
VV

cVc HAcAc 







0

00

0

,

代入，得

VV
VpKpH a 


0

lg

加入 V=10.00mL，pH=4.70

加入 V=18.00mL，pH=5.70

加入 V=19.80mL，pH=6.74

加入 V=19.98mL，pH=7.74

（3）化学计量点：（V= V0）

NaOH 和 HAc 定量反应全部生成 NaAc，又因溶液的体积增大 1 倍，故 LmolcAc /050.0 ，

此时溶液的碱度主要由 Ac-的解离所决定。

Kb = Kw/Ka = 5.6×10-10，cKb 》20Kw ，c/Kb》400

[OH- ] = 6103.5  bAc Kc



- 40 -

pOH==5.28 pH==8.72

（4）化学计量点后：（V > V0）

溶液由 OH-和 Ac-组成，即为强碱与弱碱的混合溶液。由于 NaOH 过量，Ac-的解离受到抑制，

溶液的碱度主要由过量 NaOH 决定。

[OH-] = NaOHc
VV
VV





0

0

加入 V=20.02mL，[OH-]= 0.00005，pOH=4.30，pH==9.70。

2、滴定曲线分析（p54 图 3-6）

（1）起点高。

由于 HAc 是一种弱酸，在溶液中只是部分解离，滴定前溶液[H+]较低，即 pH 值较大，所以滴

定曲线起点就高。

（2）开始滴定至计量点前的变化为快----慢-----快。（倾斜---平坦---倾斜）

滴定刚开始，生成少量的 NaAc，由于 Ac-的同离子效应，使 HAc 的解离更难，[H+]明显降低，

pH 值增大较快；随着 NaOH 不断加入，NaAc 的量渐多，它与剩余的 HAc 组成缓冲体系，抗碱的能

力较强，于是 pH 值增大较慢；随着溶液中剩下的 HAc 很少，溶液的缓冲能力明显减弱，pH 值的增

大变快。

（3）计量点附近变化极快，但滴定突跃较短。

由于计量点附近，所剩 HAc 已极少，溶液已失去缓冲作用，加入一滴 NaOH 溶液，使溶液 pH

值发生突变，从 7.74 升到 9.70，只增加约 2 个单位，所以曲线几乎是直线的这一段较短，比起强碱

滴定强酸的滴定突跃要小好多。

（4）计量点时溶液是碱性而不是中性。

计量点时溶液的组成是 NaAc，它是一种弱碱，所以溶液呈碱性。

（5）计量点后的变化同强碱滴定强酸相同。

3、滴定突跃范围

7.74---9.70，说明强碱与弱酸反应的完全程度较低。

影响滴定突跃的因素：解离常数 Ka和一元弱酸的浓度 c。

4、指示剂的选择

碱性范围变色的指示剂，如酚酞、百里酚酞等。

四、强酸滴定弱碱
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以 HCl 滴定 NH3溶液。

滴定曲线（p55 图 3-7）与上述相似，pH 的变化方向相反。由于反应的产物是 NH4+，故计量点

时溶液呈酸性（pH==5.28），滴定突跃为 6.30---4.30。

指示剂可选择甲基红与甲基橙。

五、直接准确滴定一元弱酸碱的可行性判据

1、影响滴定突跃的因素：

（1）滴定反应的完全程度是能否准确滴定的首要条件。当浓度一定时，酸碱滴定反应常数 K愈大，

表明该反应进行得越完全，滴定突跃范围亦愈大。滴定一元弱酸时，其滴定常数 Kt = Ka/KW。当一

元弱酸的浓度一定时，其 Ka 越小，Kt也越小，滴定突跃范围也越小。

（2）解离常数为 K的某一元弱酸，滴定突跃随其浓度 c的增大而变大，且浓度主要影响计量点和

计量点之后的曲线部分。（因为滴定开始后溶液是缓冲溶液，pH 只与加入的滴定剂的体积有关。）

2、直接准确滴定一元弱酸的可行性判据：（指示剂指示终点）

aSPKc ≥10-8 （⊿pH==±0.2，E ≤0.1%）

公式中 cSP是按计量点的体积计算时被滴定物质的分析浓度。

3、直接准确滴定一元弱碱的可行性判据

bSPKc ≥10-8 （⊿pH==±0.2，E ≤0.1%）

例：0.1000mol/L 的 KHP，能否用等浓度的滴定剂直接准确进行滴定？若能滴定，应选择什麽

标准溶液和指示剂？

KHP 为两性物质，作为酸时能被准确滴定，选择强碱。

计量点时为弱碱，按照弱碱的计算公式可得 pH=9.05，故选用酚酞为指示剂。

第四节 多元酸碱的滴定

一、多元酸的滴定

例：0.1000mol/L NaOH 滴定 20.00mL 0.1000mol/L H3PO4

已知： H3PO4→H++ H2PO4- （Ka1=7.5×10-3）

H2PO4-→H++ HPO42- （Ka2=6.3×10-8）

HPO42- →H++ PO43- （Ka3=4.4×10-13）

中和多元酸也和多元酸的解离一样，是分步进行的，即：

H 3 P O 4+ N a O H N a H 2 P O 4+ H 2O
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NaH2PO4+NaOH Na2HPO4+H2O

Na2HPO4+ NaOH→Na3PO4+ H2O

判断多元酸各级解离的 H+能否被准确滴定的依据与一元弱酸相同，即 caKa≥10-8。

判断相邻两级解离的 H+能否被分步滴定的依据是 Kai/Kai+1≥104。

例如：磷酸的 cKa1>10-8，cKa2≈10-8，即第一级，第二级解离的 H+能与碱发生定量关系，又因为

Ka1/Ka2≥104，第一、二级解离的 H+可以被分步滴定，即在第一化学计量点和第二化学计量点时会分

别出现两个 pH 突跃。虽然 Ka2/Ka3≥104，但因 Ka3<10-8，达不到 caKa≥10-8 的要求，故第三级解离的

H+不能被直接准确地定。所以，在 NaOH 滴定 H3PO4 的曲线上只有两个滴定突跃，如下图所示。

对于多元酸的滴定曲线的计算，只计算计量点时溶液的 pH，选用在此 pH 附近变色的指示剂指

示滴定终点。

第一计量点时为 NaH2PO4（两性物质）溶液：

66.4][ 21  PHKKH aa

可选甲基红，甲基橙和溴甲酚绿-甲基红混合指示剂。

第二计量点时为 Na2HPO4（两性物质）溶液：

94.9][ 32  PHKKH aa

可选用酚酞和百里酚酞作指示剂。

判断多元酸各级 H+能否被准确滴定和分步滴定，原则：

（1）由 cKa≥10-8，判断多元酸各级解离的 H+能否被准确滴定；

（2）由 Kai/Kai+1≥104，判断相邻两级解离的 H+能否被分步滴定。

二、多元碱的滴定

原则：

由 cKb≥10-8，判断多元碱各级解离的 OH-能否被准确滴定；
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由 Kbi/Kbi+1≥104，判断相邻两级解离的 OH-能否被分步滴定。

第五节 酸碱标准溶液的配制和标定

最常用的酸碱标准溶液也就是 HCl 和 NaOH 溶液。浓盐酸因含有杂质而且易挥发，氢氧化钠因

易吸收空气中水分和 CO2，因此它们均非基准物质，因而不能直接配制成标准溶液，它们溶液的准

确浓度需要先配制成近似浓度的溶液，然后用其它基准物质进行标定。常用于标定酸溶液的基准物

质有：碳酸钠（Na2CO3）或硼砂（Na2B4O7•10H2O）；常用于标定碱溶液的基准物质有：邻苯二甲

酸氢钾（KHC8H4O4）。

一、酸标准溶液的配制和标定

1、无水 Na2CO3

用碳酸钠（Na2CO3）标定 HCl 溶液反应方程式如下：

Na2CO3 + 2HCl = CO2 + 2NaCl + H2O

由反应式可知，1molHCl 正好与 1mol（1/2 Na2CO3）完全反应。由于生成的 H2CO3 是弱酸，在

室温下，其饱和溶液浓度约为 0.04mol•L-1，等量点时 pH 值约为 4，故可选用甲基红作指示剂。

用待标定 HCl 溶液滴定，至溶液由绿色→紫红色，煮沸 2 分钟（原因：反应生成碳酸，其过饱

和部分分解逸出，形成了 H2CO3的饱和溶液，使计量点附近的酸度改变较小，导致指示剂颜色变化

不敏锐，因此，在接近终点时，煮沸约 2 分钟，并摇动以出去大部分的 CO2），冷却至室温，继续

滴定至暗紫色（滴定终点）。记录消耗的 HCl 的体积。

计算：cHCl=2m Na2CO3/(M Na2CO3·VHCl)

2、硼砂

二、碱标准溶液的配制和标定

1、配制

取 5.6 mL 澄清饱和的 NaOH 溶液，加新煮沸过的冷纯化水配置成 1000 mL，摇匀即得。

2、标定

取基准物质邻苯二甲酸氢钾 KHP 约 0.6g，加新煮沸过的冷纯化水 50 mL，振摇，使其尽量溶解，

加指示酚酞 2 滴，用待标定 NaOH 溶液滴定，在接近终点时应使 KHP 完全溶解，滴定终点颜色粉

红色，记录消耗的 NaOH 的体积。

KHC8H4O4 + NaOH ==KNaC8H4O4 +H2O

计算：cNaOH=mKHP/(MKHP·VNaOH)
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第六节 酸碱滴定法的应用

一、直接法

凡 cKa≥10-8 的酸性物质和 cKb≥10-8 的碱性物质都可用碱和酸标准溶液直接滴定。

1、阿司匹林的测定

标准溶液：NaOH 标准溶液

指示剂：酚酞（无色→红色）

滴定介质：中性乙醇溶液，将阿司匹林溶解在中性乙醇溶液中

计算： WC9H8O4= (cNaOH·VNaOH·MC9H8O4)/ms

2、混合碱的测定：NaOH 与 Na2CO3的混合物

（1）双指示剂法：

NaOH HCl V1 NaCl HCl V2

混合试样 →→→→ →→→→ NaCl+CO2+H2O

（溶解） Na2CO3 酚酞 NaHCO3 甲基橙

Na2CO3消耗 HCl 体积为：2V2

W NaOH =cHCl· (V1-V2)·MNaOH/ms

W Na2CO3 =1/2·cHCl· 2V2·MNa2CO3/ms

（2）氯化钡法：

HCl V1 NaCl

一份试样→→→→

甲基橙 CO2+H2O

过量 BaCl2 HCl V2

另一份试样→→→→ NaOH→→→→NaCl

BaCO3↓ 酚酞

W NaOH =cHCl· V2·MNaOH/ms

W Na2CO3 =1/2·cHCl·(V1-V2)·MNa2CO3/ms

二、间接法

1、硼酸的测定：cKa<10-8，不能直接测定。
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测定方法：先与甘露醇或甘油等多元醇形成配酸，PKa=4.26

解离出 H+，用 NaOH 标准溶液直接滴定。

W H3BO3=cNaOH·VNaOH·M H3BO3/ms

2、铵盐中氮的测定：NH4+ (Ka=5.7×10-10), cKa<10-8，不能直接用 NaOH 滴定。

测定方法：

（1）蒸馏法：NH4++OH- NH3↑+H2O

NH3+HCl(过量) NH4 Cl+H2O

HCl(剩余)+ NaOH NaCl+H2O

NH3+H3BO3 NH4 BO2+H2O

或

NH4 BO2+HCl+H2O NH4 Cl+H3BO3

W = cHCl·VHCl·MN/ms

（2）甲醛法：铵盐与甲醛反应生成六甲基四胺离子，同时释放出 H+：

4NH4++6HCHO (CH2)6N4H+ +3H++6H2O

后用 NaOH 标准溶液滴定，酚酞为指示剂。

WN = cNaOH·VNaOH·MN/ms

3、血浆 CO2结合力的测定：

NaHCO3 +HCl(过量)→NaCl+CO2+H2O

HCl(剩余)+ NaOH→ NaCl+H2O

W CO2 =(cHCl·VHCl- cNaOH·VNaOH)·MCO2/V 样品



- 46 -

教案编号 05

授课题目 第五章 配位滴定法

授课学时 10 课时

课 型 理论（ √ ）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目标

1、掌握乙二胺四乙酸（简称 EDTA）的性质，它与金属离子形成的配合

物的特点。

2、掌握 EDTA 与金属离子的主反应，主要的副反应和副反应系数的计算

方法，条件稳定常数的计算方法。

3、掌握配位滴定法的基本原理。

4、了解金属指示剂的作用原理。

5、掌握提高配位滴定选择性的方法原理。

教学重点

1、EDTA 与金属离子的主反应，主要的副反应和副反应系数的计算方法，

条件稳定常数的计算方法。

2、配位滴定法的基本原理。

3、金属指示剂的作用原理。

4、提高配位滴定选择性的方法原理。

教学难点

1、EDTA 与金属离子的主反应，主要的副反应和副反应系数的计算方法，

条件稳定常数的计算方法。

2、配位滴定法的基本原理。

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

第一节 2 课时，第二节 2 课时，第三节 2 课时，第四节 2 课时，第五、

六、七节 2 课时

思 考 题 第五章思考与练习

作 业 第五章思考与练习四、计算题：第 4 题，第 6 题

思政元素

1.配位滴定法涉及主反应与副反应的平衡，以及酸度、掩蔽剂等对反应

的影响。这些可以类比为社会发展的动态平衡，要实现目标，需要综合

考虑内外部因素，消除阻力，推动进步。

2.配位滴定法中蕴含着丰富的辩证关系，如普遍性与特殊性（如 EDTA 与

金属离子的配合能力）、原因与结果（如指示剂的封闭与僵化现象）等。

通过这些知识点，引导学生树立辩证唯物主义的世界观。

3.通过实际案例，如测定鸡蛋壳中的钙镁含量，可以让学生了解化学知

识在解决实际问题中的重要性。

教学后记
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第五章 配位滴定法

第一节 概述

1、定义

配位滴定法（coordinative titration），又称络合滴定法：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。

（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。

3、配位剂种类

无机配位剂：形成分级络合物，简单、不稳定

有机配位剂：形成低配位比的螯合物，复杂而稳定，例如：氨羧配体，其结构式如下：

三、乙二胺四乙酸及其二钠盐

乙二胺四乙酸简称EDTA，其结构式为：

1、EDTA的性质

EDTA是一个四元酸，通常用H4Y表示。两个羧基上的H+转移到氨基氮上，形成双偶极离子。当

CH2 CH2N N
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+
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乙 二 醇 二 乙 醚 二 胺 四
乙 酸 (EGTA)
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溶液的酸度较大时，两个羧酸根可以再接受两个H+。这时的EDTA就相当于六元酸，用H6Y2+表示。

EDTA在水中的溶解度很小（0.02g/100mL水，22C），故常用溶解度较大的二钠盐（Na2H2Y·2H2O，

11.1g/100mL水，22C）作为配位滴定的滴定剂。

EDTA在配位滴定中有广泛的应用，基于以下几个特点：

（1）普遍性 由于在EDTA分子中存在六个配位原子，几乎能与所有的金属离子形成稳定的螯合

物。

（2）组成恒定 在与大多数金属离子形成螯合物时，金属离子与EDTA以1：1配位。

（3）可溶性 EDTA与金属离子形成的螯合物易溶于水。

（4）稳定性高 EDTA与金属离子形成的螯合物很稳定，稳定常数都较大。

（5）配合物的颜色 与无色金属离子形成的配合物也是无色的；而与有色金属离子形成配合物的

颜色一般加深。

2、EDTA的解离平衡

在酸度很高的水溶液中，EDTA有六级解离平衡：

H6Y2+ H+ + H5Y+ 9.0
2

6

5 10
)Y(H

)Y(H)(H
1










c

cc
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

H5Y+ H+ + H4Y 6.1
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4 10
)Y(H

Y)(H)(H
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
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





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
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
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

H2Y2- H+ + HY3- 16.6
-2

2

-3
2 10
)Y(H

)Y(H)(H
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






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

HY3- H+ + Y4- 26.10
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)(HY

)(Y)(H
6










c

ccK a


从以上解离方程式可以看出，EDTA在水溶液中存在着H6Y2+、H5Y+、H4Y、H3Y-、H2Y2-、HY3-、

和Y4-七种型体，各种型体的浓度随溶液中pH值的变化而变化。它们的分布系数与溶液pH的关系如

图4-1所示。由图可见，在pH<0.90的强酸性溶液中，EDTA主要以H6Y2+型式存在，在pH为0.97~1.60

的溶液中，主要以型式H5Y+存在；在pH为1.60~2.00溶液中，主要以H4Y型式存在，在pH为2.00~2.67

的溶液中，主要以H3Y-型式存在，在pH为2.67~6.16的溶液中，主要以H2Y2-型式存在 , 在pH为

6.16~10.26的溶液中，主要以HY3-型式存在，在pH≥12的溶液中，才主要以Y4-型式存在。
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图 4-1 EDTA各种型式的分布系数与溶液pH的关系

四、EDTA 与金属离子的配合物

由于多数金属离子的配位数不超过 6，所以 EDTA 与大多数金属离子可形成 1：1 型的配合物，

只有极少数金属离子，如锆和钼等例外。

EDTA 与金属离子配位形成具有五元环结构稳定的配合物，这种具有环形（五元环，六元环）

结构的配合物称为螯合物。很多螯合物具有鲜明的颜色。

EDTA 与绝大多数金属离子形成的螯合物具有的特点：

1、计量关系简单，一般不存在逐级配位现象。

2、配合物十分稳定，且水溶性极好，使配位滴定可以在水溶液中进行。

第二节 配位解离平衡及影响因素

一、EDTA 与金属离子的主反应及配合物的稳定常数

金属离子与 EDTA 配合物的稳定性随金属离子的不同而差别较大。碱金属离子的配合物最不稳

定，lgKMY 在 2-3；二价及过渡金属离子，稀土元素及 Al3+配合物 lgKMY 在 15-19；三价、四价金

属和 Hg2+的配合物， lgKMY>20

这些配合物稳定性的差别，主要取决于金属离子本身的离子电荷数、离子半径和电子层结构。

离子电荷数越高，离子半径越大，电子层结构越复杂，配合物的稳定常数越大。此外，溶液的酸度，

温度和其它配体的存在等外界条件的变化也影响配合物的稳定性。

二、副反应及副反应系数

以 EDTA 作为滴定剂，在测定金属离子的反应中，由于大多数金属离子与其生成的配合物具有

较大的稳定常数，因此反应可以定量完成。但在实际反应中，不同的滴定条件下，除了被测金属离

子与 EDTA 的主反应外，还存在许多副反应，使形成的配合物不稳定，它们之间的平衡关系可用下

式表示：

主反应 M + Y MY
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OH- ↙↘ L H+↙↘N H+↙↘OH-

副反应 M（OH） ML HY NY MHY MOHY

: : :

M（OH）n MLn H6Y

在一般情况下，如果体系中没有干扰离子，且没有其它配位剂，则影响主反应的因素主要是

EDTA 的酸效应及金属离子的水解；若存在其它配位剂，则除了考虑金属离子的水解，还应考虑金

属离子的辅助配位效应。

1、EDTA酸效应及酸效应系数

在EDTA的多种形态中，只有Y4-可以与金属离子进行配位。由EDTA各种型式的分布系数与溶

液pH的关系图可知，随着酸度的增加，Y4-的分布系数减小。这种由于H+的存在使EDTA参加主反应

的能力下降的现象称为酸效应。

酸效应的大小用酸效应系数αY（H）来衡量，它是指未参加配位反应的EDTA各种存在型体的总浓

度 )'(Yc 与能直接参与主反应的Y4-的平衡浓度c（Y4-）之比，即酸效应系数只与溶液的酸度有关，

溶液的酸度越高，αY（H）就越大，Y4-的浓度越小。




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2、金属离子的配位效应及配位效应系数

（1）金属离子的辅助配位效应

如果滴定体系中存在在其它的配位剂（L），由于其它配位剂L与金属离子的配位反应而使金属

离子参加主反应能力降低，这种现象叫金属离子的辅助配位效应（complex effect）。辅助配位效应

的大小用配位效应系数αM（L）来表示，它是指未与滴定剂Y4-配位的金属离子M的各种存在型体的总

浓度 )'(Mc 与游离金属离子浓度 )(Mc 之比，即

n
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n
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（2）金属离子的羟合效应系数

当不存在其它配位剂时，在低酸度的情况下， OH-也可以看作一种配位剂，能和金属离子形成
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一系列羟基配合物，使金属离子参加主反应能力降低，这种现象叫金属离子的羟合配位效应，其大

小用羟合效应系数（αM（OH） ）表示为：

n
n

n

βcβcβc

c
cccc

c
c

)OH()OH()(OH1

)(M
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一些金属离子在不同pH的 )(lg OHM 值见附录Ⅷ。显然， )(OHM 与溶液的pH值有关，pH值越大，

金属离子发生水解的程度越大，越不利于主反应的进行。

综合以上两种情况，金属离子总的副反应系数可表示为：

1)()(  OHMLMM 

三、条件稳定常数

EDTA与金属离子形成配离子的稳定性用绝对稳定常数来衡量。但在实际反应中，由于EDTA或

金属离子可能存在一定的副反应，所以配合物的平衡常数

MYK 不能真实反映主反应进行的程度。应

该用未与滴定剂Y4-配位的金属离子M的各种存在形体的总浓度 )'(Mc 来代替 )(Mc ， 用未参与配

位反应的EDTA各种存在型体的总浓度 )'(Yc 代替 )(Yc ，这样配合物的稳定性可表示为：

)(M(L))(M(L)
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即 )()(
' lglglglg HYLMMYMY KK  

'
MYK 称为配合物的条件稳定常数（conditional stability constant），它反映了实际反应中配合物

的稳定性。

例1 计算在pH=1.0和pH=5.0时，PbY的条件稳定常数

解：已知 04.18lg 
MYK

查表可知，pH = 1.0 时， 01.18lg )( HY ，

所以 03.001.1804.18lglg'lg )(  HYMYMY KK 

pH = 5.0 时， 45.6lg )( HY ，

所以 59.1145.601.18lglglg )(
'  HYMYMY KK 

例2 计算pH=11.0，[NH3]=0.10mol·L-1时ZnY的条件稳定常数。若溶液中Zn2+的总浓度为0.02 mol·L-1，

计算游离的Zn2+的浓度？

解：查表可知，Zn2+和[NH3]形成各级配离子的稳定常数分别为：β1～β4分别为：102.27、104.81、107.31、

10.9.46。所以Zn2+的副反应系数为：



- 52 -

49.546.90.431.70.381.40.237.20.1

43
4

33
3

23
2

13)Zn(NH

1010101010101010101

)NH()NH()NH()(NH1
3






βcβcβcβc
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第三节 配位滴定法原理

一、滴定曲线

在酸碱滴定反应中，化学计量点附近溶液中pH值会发生突变。而在配位滴定中，随着滴定剂

EDTA的不断加入，在化学计量点附近，溶液中金属离子M的浓度发生急剧变化。如果以pM为纵坐

标，以加入标准溶液EDTA的量 )(Yc 为横坐标作图，则可得到与酸碱滴定曲线相类似的配位滴定曲

线。

现以EDTA溶液滴定Ca2+溶液为例，讨论滴定过程中金属离子浓度的变化情况。已知c(Ca2+) =

0.01000mol·L-1，V(Ca2+) = 20.00mL，c (Y) = 0.01000mol·L-1， pH=10，体系中不存在其它的配位剂。

查表可知， 7.10lg )( CaYMYK  ， 45.0lg )( HY

所以， 25.1045.07.10lglg'lg )(  HYCaYCaY KK 

即
10108.1' 

CaYK

1、滴定前

c(Ca2+) = 0.01000mol·L-1，pCa=2.0

2、滴定开始至化学计量点前

近似地以剩余Ca2+浓度来计算pCa。

加入乙二胺四乙酸标准溶液18.00mL （即被滴定90.00％） 时，

)L(mol103.5
00.1800.20

00.201000.0)Ca( 1-42 


 c

pCa = 3.3

加入乙二胺四乙酸标准溶液19.98mL（即被滴定99.9％）时，

162 1000.5
98.1900.20
98.1900.2001000.0)(  




 LmolCac

pCa = 5.3

3、化学计量点时

由于CaY配合物比较稳定，所以在化学计量点时，Ca2+与加入的标准溶液几乎全部配位成CaY

配合物。即
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
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4、化学计量点后

当加入的滴定剂为22.02mL时，EDTA过量0.02 mL，其浓度为：

161000.5
00.2002.20
00.2002.2001000.0)(  




 LmolYc

同时，可近似认为c （CaY）=5.0×10-3mol·L-1

所以，

7.3pCa

106.5
100.5101.8

100.5
(Y)

(CaY))(Ca 18
610

3

'
CaY

2










 




 Lmol

cK
cc 

以 pCa 为纵坐标，加入 EDTA 标准溶液的百分数（或体积）为横坐标作图，即得到用 EDTA 标

准溶液滴定 Ca2+的滴定曲线。同理得到不同 pH 条件下的滴定曲线，如图 4-2 所示。在化学计量点

前的 Ca2+浓度与酸效应无关，因此多条曲线重合在一起。化学计量点和化学计量点后均以条件稳定

常数为依据，不同的曲线源于不同 pH 条件下的
'

MYK 。条件一定时，MY 配合物的条件稳定常数越

大，滴定曲线上的突跃范围也越大（见图 4-3）。

图 4-2 EDTA滴定 Ca2+的滴定曲线
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图 4-3 'lg 
MYK 对滴定曲线的影响

决定 'lg 
MYK 大小的因素，首先是其绝对稳定常数


MYKlg 。还有溶液的酸度，其他配位剂的配

位作用等也有很大影响。酸效应，配位效应越大，则 'lg 
MYK 值就越小。最后还应指出一点，金属

离子的起始浓度大小对滴定突跃也有影响，这和酸碱滴定中酸（碱）浓度影响突跃范围相似。金属

离子起始浓度越小，滴定曲线的起点越高，因而其突跃部分就越短（见图4-4）， 从而使滴定突跃

变小。

图 4-4 金属离子浓度对滴定曲线图的影响

二、准确滴定某一金属的条件

根据终点误差理论可推断，要想用 EDTA 成功滴定 M（即误差 ≤0.1％） ，则必须

6' 10)(  
MYKMc 。当金属离子浓度 c（M）=0.01mol·L-1 时，此配合物的条件稳定常数必须等于或

大于 108 即：

8lg ' 
MYK

三、配位滴定的酸度范围

1、配位滴定反应最低酸度

EDTA参与配位反应的主要型体Y4-的浓度随溶液中酸度的不同有很大的影响。即酸度对配位滴



- 55 -

定的影响非常大。根据 )(lglg'lg HYMYMY KK   （只考虑酸效应）和准确滴定的条件 8'lg 
MYK ，

所以当用乙二胺四乙酸滴定不同的金属离子时，对稳定性高的配合物，溶液酸度稍高一点也能准确

地进行滴定，但对稳定性稍差的配合物，酸度若高于某一数值时，就不能准确地滴定。因此，滴定

不同的金属离子，有不同的最高酸度（最低pH值），小于这一最低pH值，就不能进行准确滴定。

由例1可知，对于Pb2+的滴定，当pH = 1.0 时， 803.0lg '
)( 

PbYMYK ，

当pH = 5.0 时， 859.11lg '
)( 

PbYMYK

也就是说，pH=1.0时不能用EDTA准确滴定Pb2+，而在pH=5.0时可以准确滴定。

所以由 )(
' lglglg HYMYMY KK   和 8lg ' 

MYK 得各种金属离子的 )(lg HY 值：

8lglg )(  HYMYK 

即 8lglg )(   MYHY K

再查表4-3，即可查出其相应的pH值，这个pH值即为滴定某一金属离于所允许的最低pH值。

2、EDTA酸效应曲线

若以不同的 
MYKlg 值对相应的最低pH值作图，就得到酸效应曲线，见图4-5。

酸效应曲线的作用：

从曲线上可以找出，单独滴定某一金属离子所需的最低pH值。例如；滴定Fe3+pH必须大于1.3，

滴定Zn2+，pH必须大于4。

判断滴定时，金属离子之间是否存在干扰以及干扰的程度，从而可以利用控制酸度，达到分别

滴定或连续滴定的目的。

图4-5 EDTA 的酸效应曲线

在通常情况下，EDTA可以不同的形式存在于溶液中，因此配位滴定时会不断释放出H+，例如：

M2+ + H2Y2- =MY2- + 2H+

这就使溶液酸度不断增高，从而降低 
MYK 值，影响到反应的完全程度。因此，配位滴定中常加入缓

冲溶液控制溶液的酸度。例如，用乙二胺四乙酸滴定Ca2+，Mg2+时就要加入pH为10的NH3-NH4+缓冲

溶液。
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第四节 金属指示剂

一、金属指示剂的作用原理

金属指示剂是一种能与金属离子形成有色配合物的一类有机配位剂，与金属离子形成的配合物

与其本身颜色有显著不同，从而指示溶液中金属离子的浓度变化，确定滴定的终点。

下面以铬黑T在滴定反应中的颜色变化来说明金属指示剂的变色原理。

铬黑T是弱酸性偶氮染料，其化学名称是1-（1-羟基-2-萘偶氮）-6-硝基-2-萘酚-4-磺酸钠。铬黑T

的钠盐为黑褐色粉末，带有金属光泽。在不同的pH值溶液中存在不同的解离平衡。当pH<6时，指示

剂显红色，而它与金属离子所形成的配合物也是红色，终点无法判断；在pH值为7～11的溶液里指

示剂显蓝色，与红色有极明显的色差，所以用铬黑T作指示剂应控制pH在此范围内；当pH>12时，

则显橙色，与红色的色差也不够明显。实验证明，以铬黑T作指示剂，用EDTA进行直接滴定时pH

值在9～10.5之间最合适。

-H+ -H+

H2In- HIn In3-

+H+ +H+

（红色） （蓝色） （橙色）

pH<6 pH 7～11 pH>12

铬黑T可作Zn2+、Cd2+、Mg2+、Hg2+等离子的指示剂，它与金属离子以1：1 配位。例如，以铬

黑T为指示剂用EDTA滴定Mg2+（pH=10时），滴定前溶液显酒红色，

Mg2+ + HIn2- MgIn- + H+

（蓝色） （酒红色）

滴定开始后，Y4-先与游离的Mg2+配位，

Mg2+ + HY3- MgY2- + H+

在滴定终点前，溶液中一直显示MgIn-的酒红色，直到化学计量点时，Y4-夺取MgIn-中的Mg2+，

由MgIn-的红色转变为HIn2-的蓝色，

MgIn- + HY3- MgY2- + HIn2-

（酒红色） （蓝色）

在整个滴定过程中，颜色变化为酒红色→紫色→蓝色。

因铬黑T水溶液不稳定，很易聚合，一般与固体NaCl以1：100比例相混，配成固体混合物使用，

也可配成三乙醇胺溶液使用。

二、作为金属指示剂应该具备以下条件

（1）金属离子与指示剂形成配合物的颜色与指示剂的颜色有明显的区别，这样终点变化才明显，便

于眼睛观察。

（2）金属离子与指示剂生成的配合物应有足够的稳定性这样才能测定低浓度的金属离子。但其稳定

性应小于Y4-与金属离子所生成配合物的稳定性，一般

稳K 值要小二个数量级，这样在接近化学计量
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点时，Y4-才能较迅速的夺取与指示剂结合的金属离子，而使指示剂游离出来，溶液显示出指示剂的

颜色。

（3）指示剂与金属离子的显色反应要灵敏、迅速、有一定的选择性。在一定条件下，只对某一种（或

某几种）离子发生显色反应。

（4）此外，指示剂与金属离子配合物应易溶于水，指示剂比较稳定，便于贮藏和使用。

三、金属指示剂在使用中应注意的问题

1、指示剂的封闭

金属指示剂在化学计量点时能从MIn配合物中释放出来，从而显示与MIn配合物不同的颜色来指

示终点。在实际滴定中，如果MIn配合物的稳定性大于MY的稳定性，或存在其它干扰离子，且干扰

离子N与In形成的配合物稳定性大于MY的稳定性，则在化学计量点时，Y就不能夺取MIn中的M，因

而一直显示MIn的颜色，这种现象称为指示剂的封闭（blocking）。

指示剂封闭现象通常采用加入掩蔽剂或分离干扰离子的方法消除。例如在pH=10时以铬黑T为指

示剂滴定Ca2+，Mg2+总量时，Al3+、Fe3+、Cu2+、Co2+、Ni2+会封闭铬黑T．使终点无法确定。这时就

必须将它们分离或加入少量三乙醇胺（掩蔽Al3+、Fe3+）和KCN（掩蔽Cu2+、Co2+、Ni2+）以消除干

扰。

2、指示剂的僵化现象

在化学计量点附近，由于Y夺取MIn中的M时非常缓慢，因而指示剂的变色非常缓慢，导致终点

拖长，这种现象称为指示剂的僵化。指示剂的僵化是由于有些指示剂本身或金属离子与指示剂形成

的配合物在水中的溶解度太小，解决办法是加入有机溶剂或加热以增大其溶解度，从而加快反应速

度，使终点变色明显。

3、指示剂的氧化变质现象

金属指示剂大多为含有双键的有色化合物，易被日光，氧化剂，空气所氧化，在水溶液中多不

稳定，日久会变质。如铬黑T在Mn（Ⅳ）、Ce（Ⅳ）存在下，会很快被分解褪色。为了克服这—缺

点，常配成固体混合物，加入还原性物质如抗坏血酸、羟胺等，或临用时配制。

第五节 标准溶液

一、制备近似0.05mol/LEDTA标准溶液

称取 EDTA 二钠 19g，加水适量使溶解，加水至 1000ml（浓度约为 0.05 mol/L），

摇匀待标定。

二、0.05mol/LEDTA滴定液的标定

取于 800℃灼烧至恒重的基准氧化锌 0.15g，精密称定，置于锥形瓶中，加稀盐酸

3mL 使溶解，加水 25mL，加 0.025%甲基红的乙醇溶液 1 滴，滴加氨试液至溶液显微

黄色，加水 25mL、氨-氯化铵缓冲液（pH=10.0）10mL，再加铬黑 T 指示剂少量，用
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EDTA 滴定液滴定至溶液由紫色变为纯蓝色，并将滴定的结果用空白试验较正，平行测

定 3 次取平均值。

  3
0 10)()(

)()(c 


VEDTAVZnOM
ZnOmEDTA

第六节 配位滴定的应用

一、滴定方式

1、直接滴定法

这种方法是将分析溶液调节至所需酸度，加入其他必要的辅助试剂及指示剂，直接用EDTA进

行滴定，然后根据消耗EDTA标准溶液的体积，计算试样中被测组分的含量。这是配位滴定中最基

本的方法，该方法迅速、方便，误差小。

直接滴定法应用时需满足：

（1）金属离子与EDTA的反应迅速，且生成的配合物 8lg ' 
MYK 。

（2）在滴定条件下，金属离子不水解，不生成沉淀。

（3）滴定有合适的指示剂。

2、返滴定法

这种方法是在试液中先加入过量的EDTA标准溶液，使待测离子完全与EDTA反应，过量的EDTA

用另一种金属离子的标准溶液滴定。

该方法适用以下情况：

（1）当被测离子与EDTA反应缓慢。

（2）被测离子在滴定的pH值下会发生水解。

（3）被测离子对指示剂有封闭作用，又找不到合适的指示剂时。

另外，应用该方法时需注意，在用另一种金属离子的标准溶液滴定过量的EDTA时，生成的配

离子稳定性不能大于EDTA与被测离子形成的配离子的稳定性，否则会发生配离子的转化而置换出

待测金属离子。

例如，用EDTA滴定Al3+时，由于存在以下问题：（1）A13+与Y4-配位缓慢；（2）在酸度较低时，

Al3+发生水解，使之与EDTA配位更慢；（3）A13+又封闭指示剂，因此不能用直接法滴定。

返滴法测定Al3+时，先将过量的EDTA标准溶液加到酸性A13+溶液中，调节pH=3.5，煮沸溶液。

此时酸度较高，又有过量EDTA存在，A13+不会水解，煮沸又加速A13+与Y4-的配位反应。然后冷却

溶液，并调节pH值为5~6，以保证配位反应定量进行。再加入二甲酚橙指示剂。过量的EDTA用Zn2+

标准溶液进行返滴定至终点。从标准溶液消耗的净值，求出被测离子的含量。

3、置换摘定法
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这种方法适用于测定一些与EDTA生成配合物不稳定的金属离子含量的测定，也适用于混合离

子中某一金属离子的含量测定。

例如1：Ag+与Y4-的配合物稳定性较小，不能用EDTA直接滴定Ag+。

方法：加过量的[Ni（CN）4]2-于含Ag+的试液中，则发生如下置换反应：

2Ag+ + [Ni（CN）4]2- 2[Ag（CN）2]- + Ni2+

此反应进行得很完全，置换出的Ni2+可用EDTA滴定。

例如2：测定锡青铜中（含Sn、Cu、Zn、Pb）Sn的含量

方法：将试样溶解后，加入过量的EDTA标准溶液，使所有的金属离子与EDTA完全反应。过量

的EDTA在pH=5~6时，以二甲酚橙为指示剂，用Zn2+标准溶液进行滴定。然后在溶液中加NH4F，此

时F-离子有选择置换出SnY中的EDTA，再用Zn2+标准溶液滴定置换出的EDTA，即可求得Sn的含量。

4、间接滴定法

这种方法是在待测液中加入一定量过量沉淀剂，使待测离子生成沉淀，过量的沉淀用EDTA来

滴定。该方法适用于测定一些不能与EDTA形成稳定配离子甚至不能生成配离子的金属离子和非金

属离子。

例如PO43-中P的测定：

方法：在试液中加入一定量过量的Bi（NO3）3，使之生成BiPO4沉淀，剩余的Bi3+用EDTA标准

溶液滴定，由EDTA的量计算出过量的Bi3+，进而计算出与Bi3+反应的PO43-的量。

二、配位滴定法应用示例

第七节 提高配位选择性的方法

EDTA具有相当强的配位能力，能与大多数金属离子生成稳定的配合物。如果溶液中存在着多

种金属离子，而要用EDTA溶液滴定其中的一种离子，其他离子的存在往往干扰比较大。在许多情

况下，干扰可通过以下几种方法加以消除。

一、控制溶液的酸度

用EDTA的标准溶液滴定金属离子时，与溶液的酸度有很大的关系。每种金属离子能准确滴定

都有其最低酸度。当待测液中含有两种以上金属离子时，若每种离子与EDTA生成的配合物绝对稳

定常数相差足够大，则只需要通过控制溶液的酸度，就能选择滴定其中某一离子，而另外的离子不

会产生干扰。一般两种离子的 
MYKlg 相差6以上，就可以用控制酸度的方法来达到选择性测定某一

离子的目的。

二、掩蔽和解蔽的方法

当混合离子体系中，不满足 
MYKlg 相差6以上，则不能用控制酸度的方法直接滴定其中一种离

子。必须采取掩蔽或分离干扰离子后再进行滴定。按照所用反应类型不同，可分为配位掩蔽法，沉

淀掩蔽法和氧化还原掩蔽法，其中以配位掩蔽法用得最多。

1、配位掩蔽法
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利用掩蔽剂与干扰离子形成稳定配合物来降低干扰离子的浓度进而消除干扰的方法叫做配位掩

蔽法。这是用得最广泛的方法，例如，用乙二胺四乙酸测定水中的Ca2+、Mg2+时，Fe3+、Al3+等离子

的存在对测定有干扰，可加入三乙醇胺作为掩蔽剂，使Fe3+、Al3+与掩蔽剂生成配合物。此配合物比

它们与Y4-的配合物还要稳定，这样就可消除它们对Ca2+、Mg2+测定的干扰。常见的配位掩蔽剂见书

中表4-2。

2、氧化还原掩蔽法

利用氧化还原反应，来改变干扰离子的价态来降低干扰离子的浓度，以消除干扰的方法叫做氧

化还原掩蔽法。例如，用EDTA滴定Zr4+、Fe3+中的Zr4+时，Fe3+对测定有干扰。加入抗坏血酸将Fe3+

还原成Fe2+，就可以消除Fe3+干扰，因为 33.14lg9.29lg1.25lg 22  

FeYZrYFeY

KKK ，， 。

3、沉淀掩蔽法

利用沉淀反应降低干扰离子浓度，以消除干扰的方法叫做沉淀掩蔽法。例如，在Ca2+、Mg2+共

存的溶液中，加入NaOH，使溶液的pH>12。此时Mg2+形成Mg（OH）2沉淀，而不干扰Ca2+的滴定。

使用沉淀掩蔽法时，生成的沉淀溶解度要小，反应要完全；生成的沉淀应无色或浅色，最好是晶型

沉淀，吸附作用小，否则会由于颜色深、表面积大吸附被测离子而影响测定的准确度。

4、解蔽法

当所掩蔽的离子不是干扰离子而是需要测定其含量的离子时，则在测定完其它离子含量后需要

将其释放出来，再用标准溶液测定其含量。所谓解蔽就是指通过加入某种试剂使被掩蔽离子重新释

放出来的过程。例如Zn2+、Mg 2+共存时，可在pH=10的缓冲溶液中加入氰化钾，使Zn2+形成[Zn（CN）

4]2- 配离子而被掩蔽。先用EDTA单独滴定Mg2+。然后在滴定过程Mg2+的溶液中加入甲醛溶液，以破

坏[Zn（CN）4]2-配离子，使Zn2+释放出来而解蔽。其反应如下：

[Zn（CN）4]2- + 4HCHO + 4H2O = Zn2+ +4HOCH2CN +4OH-

反应中释放出来的Zn2+，可用EDTA继续滴定。这里KCN是Zn2+的掩蔽剂，HCHO是一种解蔽剂。

三、化学分离法

当前面两种方法不能使用时，需要将干扰离子预先分离。例如磷矿物中一般含有Ca2+、 Fe3+ 、

Mg2+、Ca2+ 、PO43-及F-。F-能与Al3+生成配合物，会严重干扰Al3+、Ca2+的测定，在酸度较低时又能

与Ca2+生成CaF2沉淀。通常在酸化和加热条件下使F-生成HF挥发而消除干扰。

四、选用其他配位滴定法
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教案编号 06

授课题目 第六章 氧化还原滴定法

授课学时 8 课时

课 型 理论（ √ ）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目标

一、理解条件电极电位的意义，与标准电极电位的区别，氧化还原反应

定量完成的条件。

二、了解影响氧化还原反应速率的因素。

三、理解氧化还原滴定过程中的电极电位和离子浓度的变化规律及其计

算方法。

四、了解氧化还原滴定预处理所用试剂和使用方法。

五、掌握高锰酸钾法、重铬酸钾法和碘量法原理、滴定条件和应用范围。

六、掌握氧化还原滴定分析结果的计算。

教学重点

一、条件电极电位的意义及与标准电极电位的区别。

二、氧化还原滴定过程中的电极电位和离子浓度的变化规律及计算方法。

三、高锰酸钾法、重铬酸钾法及碘量法的原理、滴定条件和应用范围。

四、氧化还原滴定分析结果的计算。

教学难点

一、条件电极电位的意义及与标准电极电位的区别。

二、氧化还原滴定过程中的电极电位和离子浓度的变化规律及计算方法。

三、高锰酸钾法、重铬酸钾法及碘量法的原理、滴定条件和应用范围。

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
第一节 2 课时，第二节 2 课时，第三节 2 课时，第四节 2 课时

思 考 题 第六章思考与练习

作 业 无

思政元素

1.氧化还原反应中，氧化剂和还原剂相互依存、相互作用，体现了对立

统一的哲学思想。这种关系可以帮助学生理解事物的矛盾性和统一性。

2.氧化还原滴定对实验条件（如温度、滴定速度等）要求严格，需要学

生在实验中保持严谨的态度和规范的操作，培养科学精神。

3.通过氧化还原滴定法测定水样中的化学耗氧量（COD），引导学生关注

水污染问题，增强环保意识和责任感。

4.将化学知识应用于实际环境监测，让学生认识到科学知识对解决社会

问题的重要作用，激发他们为国家生态文明建设贡献力量。

教学后记
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第六章 氧化还原滴定法

第一节（1）氧化还原反应（选学）

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

与还原剂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。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。

氧化还原滴定法的特点

（1）氧化还原反应基于电子转移，机理复杂，反应往往是分步进行的；还常伴有副反应，以致没有

确定的计量关系。

（2）反应速度慢。

（3）氧化还原反应因反应条件不同会生成不同的产物，因此，要创造适当的滴定条件。

（4）应用广泛。可以直接或间接测定多种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。

一、标准电极电位和条件电极电位

1、标准电极电位

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。标准电极电位（EƟ）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 1.013×105Pa。

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 = EƟOX/Red + (0.059/n)lg[OX]/[Red] （1）

当[Ox]=[Red]=1mol/L 时，lg[OX]/[Red] =0，在此情况下，E=EƟ，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：
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（1）氧化还原电对的性质，决定 EƟ值的大小；

（2）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。

（3）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。

2、氧化还原电对

（1）可逆氧化还原电对：可迅速建立起氧化还原平衡，其电位基本符合 Nernst 公式计算的理论电

位。

例如：Fe3+/Fe2+, Fe(CN)63-/Fe(CN)64-， I2/I-

（2）不可逆氧化还原电对：不能在氧化还原反应的任一瞬间建立起真正的平衡，其实际电位与 Nernst

公式计算的理论电位相差较大。

例如：MnO4-/Mn2+， Cr2O72-/Cr3+， S4O62-/S2O32-, CO2/C2O42-， O2/H2O2

在处理氧化还原平衡时，还应注意到电对有对称和不对称的区别。

（3）对称电对：氧化态与还原态的系数相同。

例如： Fe3+ + e = Fe2+，MnO4-+ 8H+ + 5e = Mn2++ 4H2O

（4）不对称电对：氧化态与还原态系数不同。

例如：I2 + 2e = 2I-，Cr2O72- + 14H+ + 6e = 2Cr3+ + 7H2O

3、条件电极电位

对于一般反应式，考虑活度和副反应可写成：

Red

Ox'

Red

Ox

Red

Ox

c
cln

nF
RT

c
cln

nF
RTln

nF
RT

c
cln

nF
RT







dOx

OxRed

dOx
dOx

OxRed

dOx
dOxdOx

E

γ
γE

γ
γEE

Re/

Re
Re/

Re
Re/Re/













其中：
OxRed

dOx
dOx

γ
γEE


 Re

Re/ ln
nF
RT' 

当 c Ox = cRed = 1 mol·L-1 时， Ox/Red
'EE dOx Re/ 称为条件电极电位。

与条件稳定常数与稳定常数 K 之间的关系一样。条件电势反映了离子强度与各种副反应影响的

总结果，但目前缺乏各种条件下的条件电势，因而实际应用有限。

二、氧化还原反应进行的程度

氧化还原反应进行的程度可用平衡常数的大小来衡量。

反应通式： n2Ox1 + n1Red2 = n2Red1 + n1Ox2
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则： Ox1 + n1e → Red1 E1 =


1E + 0.059/n1lgCOx1/CRed1

Ox2 + n2e → Red2 E2 =


2E + 0.059/n2lgCOx2/CRed2

当反应达平衡时，E1 = E2

即：


1E + 0.059/n1lgCOx1/CRed1=


2E + 0.059/n2lg COx2/CRed2

整理得：lg[(CRed1/ COx1)n2(COx2/CRed2)n1] = n(φ1o’ －φ2o’)/0.059 =lgK 

n 为 n1，n2 的最小公倍数。

说明：条件平衡常数K 值的大小是由氧化－还原电对条件电极电位之差Δ
E 和电子数 n 决定

的。Δ
E ↑，K ↑，反应进行的越完全。

对于 n1 = n2 = 1 型反应要使反应达到 99.9%以上，则等当点时 CRed1/ COx1≥103， COx2/CRed2≈103

代入式中得：lgK = lg(CRed1/ COx1·COx2/CRed2)≥lg106 ≈ 6

Δ
E =0.059/n1n2lgK’ ≥0.059/1×6≈0.35v

当Δ
E ＞0.4v 时，反应才能用于滴定分析。但有些反应虽然符合这一条件，但是氧化剂－还原

剂之间无一定的化学计量关系，不能用于滴定分析。

对 n1≠n2=n 型的反应(例如 n1=2，n2=1)

则：lgK ≥3(n1+n2) Δ
E ≥3(n1+n2)0.059/n1n2

三、影响氧化还原反应速率的因素

反应的平衡常数可以用来判断反应的方向和完全程度，但实践证明，对于氧化还原反应，一般

不能单从平衡的观点来考虑反应的可能性，还应从它们的反应速度来考虑反应的现实性。

1、氧化还原反应的历程

在分析化学中应用的一些反应进行得很慢，需要一定时间才能完成。导致反应速度慢的原因很

多：

（1）氧化还原反应是电子转移的反应，反应中电子的转移往往会遇到很多阻力；

（2）反应历程复杂，反应式只反映反应的始终态的产物状态。

2、影响反应速度的因素

浓度、温度、催化剂、诱导反应

要使氧化还原反应按所需方向定量的迅速的进行，选择和控制适当的反应条件（包括温度、酸

度和浓度等）是十分重要的。



- 65 -

第一节（2） 氧化还原滴定（选学）

和其它滴定分析法相似，氧化还原滴定过程中，随着滴定剂的加入，溶液中氧化剂和还原剂的

浓度逐渐变化，有关电对电极电势也随之改变。若反应中两电对都是可逆的，就可以根据能斯特方

程，由两电对的条件电极电势计算滴定过程中溶液电势的变化，并描绘滴定曲线。

以 0.1000 mol/L Ce(SO4)2溶液滴定 1mol/L H2SO4溶液中的 0.1000mol/L FeSO4溶液为例。滴定反

应为：

Ce4＋+ Fe2＋＝ Ce3＋+ Fe3＋

滴定过程中溶液组成的变化如下：

滴定前 Fe2＋

化学计量点前 Fe2＋，Fe3＋，Ce3＋（反应完全，［Ce4＋］很小）

化学计量点 Fe3＋，Ce3＋（［Fe2＋］，［Ce4＋］很小）

化学计量点后 Fe3＋，Ce3＋，Ce4＋（［Fe2＋］很小）





 
2

3

2323

Fe

Fe'
/FeFe/FeFe

lg059.0
c
c

EE 





 
3

4

3434

Ce

Ce'
/CeCe/CeCe

lg059.0
c
c

EE 

滴定过程中，在 Fe2＋溶液中每加一份 Ce4＋溶液，反应达到平衡时，  23 /FeFe
E =  34 /CeCe

E ， 因

此，滴定的各个阶段，各平衡点的电位可从两个电对中选用便于计算的电对，按能斯特方程计算体

系的电位值。

1、化学计量点前

因加入的 Ce4＋几乎全部被 Fe2＋还原为 Ce3＋，到达平衡时 Ce4＋的浓度很小，不易直接求得，但

如果知道了滴定百分数，就可求得 CFe3＋/CFe2＋可按下式计算 E值。

设 Fe2＋被滴定了 a％，则

a
aEE


 

100
lg059.0'

/FeFe 23


2、化学计量点后

Fe2＋几乎全部被 Ce4＋氧化为 Fe3＋，CFe2＋不易直接求得，但只要知道加入过量 Ce4＋的百分数，就

可以用 CCe4＋/CCe3＋按下式计算 值。

设加入了 b％Ce4＋，则过量的 Ce4＋为（b-100）％，得
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100
100blg059.0'

/CeCe 34


 

EE

3、化学计量点

Ce4＋和 Fe2＋分别定量地转变为 Ce3＋和 Fe3＋，未反应的 CCe4＋和 CFe2＋很小，不能直接求得，

但 CCe4＋＝CFe2＋ CCe3＋＝CFe3＋ 等等 ）（）（









3

4
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c
c

c
c

化学计量点的电位以
等E 表示，则

等等 ）（




 
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c

EE 

等等 ）（




 
3

4

34

Ce

Ce'
/CeCe

lg059.0
c
c

EE 

两式相加，得：

'
/CeCe

'
/FeFe 34232 

  EEE等

等E =（  34 /CeCe
E +  23 /FeFe

E ）/2=（0.68+1.44）/2=1.06V

4、滴定曲线

计算各滴定点溶液的电位，列于表 5-1，并绘制滴定曲线（图 5-1）。

图 5-1 用 0.1000 mol/L Ce4＋滴定 0.1000mol/L Fe2＋的滴定曲线（1.0mol/LH2SO4）

从图可见：

（1）化学计量点附近体系的电位有明显的突变，称为滴定突跃；

（2）滴定百分数为 50％时的电位是还原剂电对的条件电位（ '
/FeFe 23


E ）。这一区域内电位比较稳

定，曲线平坦，与强碱滴定弱酸，当弱酸被滴定 50％时中(pH=pKa)有一个缓冲区相似；
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（3）由于两电对的电子转移数相等，化学计量点的电位恰好处于滴定突跃的中间，在化学计量点附

近滴定曲线是对称的。

对于电子转移数不同的氧化还原反应，如

mOx1 ＋ nRed2 = mRed1 ＋ nOx2

Ox1十 ne = Red1

1

1

dRe

O'
1 lg059.0

c
c

EE x 

Ox2十 me = Red2

2

2

dRe

O'
2 lg059.0

c
c

EE x 

化学计量点
等E 的计算通式：

nm
mEnEE





'

2
'

1


等

滴定突跃范围为：滴定分数由 99.9%→100.1%而引起的电极电位的变化。即

'
2
E +

m
059.03

→
'

1
E -

n
059.03

5、影响滴定突跃大小的因素

化学计量点附近电位突跃的大小与两个电对条件电位相差的大小有关。电位相差越大，滴定突

跃越大。以不同氧化剂滴定 Fe2＋为例，滴定曲线如图 5-2 上所示。

图 5-2 不同氧化剂滴定 Fe2＋的滴定曲线

从图 5-2 上可以看到：

（1）氧化剂越强，滴定突跃越大，越易准确滴定；

（2）曲线的形状与氧化剂或还原剂得失电子数有关，Fe3＋—Fe2＋和 Ce4＋—Ce3＋的曲线要陡些，MnO4—

—Mn2＋（n＝5）和 Cr2O72－—Cr3＋（n=6）曲线比较平坦。

在不同介质的条件下，氧化还原电对的条件电位不同，氧化还原滴定曲线常因滴定时介质不同

而改变其突跃的大小。例如 KMnO4 在不同介质中滴定 Fe2＋的滴定曲线如图 5-3 所示（图中曲线由实
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验测得）。

图中曲线说明以下三点：

（1）化学计量点以前溶液的电位由 '
/FeFe 23


E 决定，因 Fe2＋与阴离子的配位作用不同而影响该电位的

大小。由于 PO43－与 Fe3＋形成稳定配离子[Fe(HPO4)2]－ 使 '
/FeFe 23


E 降低，ClO4

－不与 Fe3＋配位，

'
/FeFe 23


E 较高，因此在 HCl+H3PO4 介质中，滴定 Fe2＋的曲线位置最低，突跃最大，滴定到终点时

颜色变化明显；

（2）化学计量点后，溶液中存在过量的 KMnO4，实际上决定溶液电位的是 Mn(Ⅲ)/Mn(Ⅱ)电对，由

于 Mn(Ⅱ)易与 PO43－，SO42－ 等阴离子配位降低了 '
(II)Mn(III)/Mn

E ，Mn(Ⅲ)与 ClO4
－不配位，因此在 HClO4

中用 KMnO4滴定 Fe2＋时，在化学计量点后曲线位置最高；

（3）MnO4
－/Mn2＋是不可逆电对，计算所得的滴定曲线和实验测定的滴定曲线有较大差异。

图 5-3 KMnO4在不同介质中滴定 Fe2＋的滴定曲线

二、氧化还原滴定终点的确定

在氧化还原滴定中，可利用指示剂在等当点附近时颜色的改变来指示终点。常用的指示利有以

下几类。

1、自身指示剂

氧化还原滴定中，有些标准溶液或被滴定物质本身有很深的颜色，而滴定产物为无色或颜色很

淡，滴定时勿需另加指示剂，它们本身颜色的变化就起着指示剂的作用。这种物质叫做自身指示剂。

例如用KMnO4作滴定剂，MnO4
－
本身呈深紫色，在酸性溶液中还原为几乎是无色的Mn2＋，滴定到化

学计量点后，稍过量的MnO4-就可使溶液呈粉红色（此时MnO4
－
的浓度约为2×10－6 mol/L），指示

终点的到达。

2、专属指示剂

专用指示剂是能与滴定剂或被滴定物质反应生成特殊颜色的物质，因而指示终点。例如可溶性
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淀粉溶液与I2生成深蓝色吸附化合物，当I2被还原为I-时，深蓝色立即消失，反应极灵敏，当I2溶液浓

度为1×10-5 mol/L时，即能看到蓝色。因此可从蓝色的出现或消失指示终点。又如 SCN-和 Fe3＋生

成深红色配合物，用 TiCl3滴定 Fe3＋时,SCN-是适宜的指示剂。当Fe3＋全部被还原时SCN-与Fe3＋配合

物的红色消失，指示终点的到达。

3、氧化还原指示剂

氧化还原指示剂是本身具有氧化还原性质的复杂的有机化合物。它的氧化形（Inox）和还原形

（InRed）具有不同的颜色。它的氧化还原半反应为：

Inox +ne = InRed

在滴定过程中，它参与氧化还原反应后结构发生改变而引起颜色的变化，例如：

N
H

O3S
-2

二苯胺磺酸

N
H

O3S N
H

SO3
- -+ 2H     + 2e+

二苯联苯胺磺酸（无色）

NO3S N SO3
- -+ 2H     + 2e+

二苯联苯胺磺酸紫（紫色）

根据能斯特方程，指示剂的电位与浓度之间的关系为：

d)(ReIn

)In(O'
In lg059.0

c
c

n
EE x 

式中
'

In
E 表示指示剂的条件电位。与酸碱指示剂情况相似，当C In(Ox)/ C In(Red)≥10时，溶液呈现

Inox的颜色，此时

E ≥
'

In
E + 10lg059.0

n
= '

In
E +

n
059.0

当C In(Ox)/ C In(Red)≤10时，溶液呈现InRed的颜色，此时
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E≤
'

In
E +

n
059.0

lg
10
1

= '
In
E -

n
059.0

指示剂的变色电位范围是：

'
In
E －

n
059.0

→
'

In
E +

n
059.0

指示剂不同，
'

In
 值不同，在表5-2列出几种常用的氧比还原指示剂。

选择指示剂时应注意以下两点：

（1）指示剂变色的电位范围应在滴定突跃范围之内。由于指示剂变色的电位范围很小，简单地说，

可选择指示剂条件电位
'

In
E 处于滴定突跃范之内的指示剂。

（2）氧化还原滴定中，滴定剂和被滴定的物质常是有色的，反应前后颜色改变，观察到的是离子的

颜色和指示剂所显示颜色的混合色，选择指示剂时应注意化学计量点前后颜色变化是否明显。

（3）此外，滴定过程中指示剂本身要消耗少量滴定剂，如果滴定剂的浓度较大（约0.lmol／L），

指示剂所消耗的滴定剂的量很小，对分析结果影响不大；如果滴定剂的浓度较小（约0.01 mol／L），

则应作指示剂空白校正。

第一节（3）氧化还原滴定前的预处理（选学）

必要性：在进行氧化还原滴定之前，经常需要进行预处理，使待测物质处于一定的价态。

目的：将被测物预先处理成便于滴定的形式。

1、对预氧化剂和预还原剂的要求

（1）定量氧化或还原预测组分；

（2）反应速率快；

（3）具有一定的选择性；

例钛铁矿中Fe的测定，不能用Zn作还原剂，用Sn2+。

（4）过量的氧化剂或还原剂易除去。

例H2O2， (NH4)2S2O8 加热分解。

2、预氧化剂和还原剂的选择

（1）定量反应，产物的组成确定；

（2）选择性好；

（3）过量的预氧化剂或还原剂易于去除

（4）反应快速。
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第二节 高锰酸钾法

一、概述

高锰酸钾是一种强氧化剂，在不同介质中反应情况不同。

强酸性：MnO4- ＋H＋＋5e-= Mn2＋＋4H2O E =1.491V

测： C2O42-、H2O2、Fe2+、NO2-等

中性或碱性： MnO4- ＋2H2O＋3e-= MnO2＋4OH- E =0.588V

测： S2-、S2O32-、SO32-等

由此可见，高锰酸钾法既可在酸性条件下使用，也可在中性或碱性条件下使用。由于KMnO4在

强酸性溶液中具有更强的氧化能力，因此一般都在强酸条件下使用。但KMnO4在碱性条件下氧化有

机物的反应速度比在酸性条件下更快。在NaOH浓度大于2 mol/L的碱溶液中，很多有机物与KMnO4

反应，此时MnO4
－
被还原为MnO42－

MnO4
－＋ e＝MnO42－ E =0.564V

KMnO4作氧化剂，可直接滴定许多还原性物质，如Fe(Ⅱ)，As(Ⅲ),草酸盐,Sb(Ⅲ), H2O2,NO2-等。

有些氧化性物质，不能用KMnO4溶液直接滴定，可采取间接法滴定。

二、高锰酸钾标准溶液的制备

1、配制

市售的高锰酸钾常含有少量杂质，如硫酸盐、氯化物及硝酸盐等，因此不能用直接法配制准确

浓度的标准溶液。KMnO4氧化力强，易和水中的有机物、空气中的尘埃、氨等还原性物质作用。KMnO4

还能自行分解，如下式所示：

4KMnO4＋2H2O＝4MnO2↓＋4KOH＋3O2↑

分解的速度随溶液的pH值而改变，在中性溶液中，分解很慢，但Mn2＋和MnO2的存在能加速其

分解，见光时分解得更快。因此高锰酸钾溶液的浓度容易改变。

为了配制较稳定的高锰酸钾溶液，可称取稍多于理论量的高锰酸钾固体，溶于一定体积的蒸馏

水中，加热煮沸，冷却后贮于棕色瓶中，于暗处放置数天，使溶液中可能存在的还原性物质完全氧

化。然后过滤除去析出的MnO2沉淀，再进行标定。使用经久放置后的KMnO4溶液时应重新标定其

浓度。

2、标定

KMnO4溶液可用还原剂作基准物来标定。H2C2O4.2H2O、Na2C2O4、FeSO4.(NH4)2SO4.6H2O、纯
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铁丝及As2O3等都可用作基准物。其中草酸钠不含结晶水，容易提纯，是最常用的基准物质。

在硫酸溶液中，MnO4-与C2O42－的反应为：

2MnO4
－
＋ 5C2O42－＋ 16H＋=2Mn2＋＋ 10CO2↑十8H2O

为了使此反应能定量的较迅速地进行，应注意下述滴定条件：

（1）温度：在室温下此反应的速度缓慢，因此应将溶液加热至75～85℃；但温度不宜过高，否则在

酸性溶液中会使部分草酸发生分解：

H2C2O4＝CO2↑＋CO＋H2O

（2）酸度：溶液保持足够的酸度，一般在开始滴定时，溶液的酸度约为0.5～lmol/L。酸度不够时，

往往容易生成MnO2沉淀；酸度过高又会促使H2C2O4分解。

（3）滴定速度：由于MnO4
－
与C2O42－的反应是自动催化反应，滴定开始时，加入的第一滴KMnO4

溶液褪色很慢，所以开始滴定时滴定速度要慢些，在KMnO4红色没有褪去以前，不要加入第二滴。

等几滴KMnO4溶液已起作用后，滴定速度就可以稍快些，但不能让KMnO4溶液像流水似地流下去，

否则加入的KMnO4溶液来不及与C2O42－反应，即在热的酸性溶液中发生分解：

4MnO4
－
＋12H＋→4Mn2＋＋5O2↑＋6H2O

KMnO4法滴定终点是不太稳定的，这是由于空气中的还原性气体及尘埃等杂质落入溶液中能使

KMnO4缓慢分解，而使粉红色消失，所以半分钟不褪色才为终点。

三、高锰酸钾法应用示例

1、过氧化氢的测定

商品双氧水中的过氧化氢，可用 KMnO4标准溶液直接滴定，其反应为：

5H2O2 十 2MnO4-＋6H+ 2Mn2+ 十 5O2＋8H2O

此滴定在室温时可在硫酸或盐酸介质中顺利进行，但开始时反应进行较慢，反应产生的 Mn2+

可起催化作用，使以后的反应加速。

H2O2不稳定，在其工业品中一般加入某些有机物如乙酸苯胺等作稳定剂。这些有机物大多能与

MnO4-作用而干扰 H2O2的测定。此时过氧化氢宜采用碘法或钦量法测定。

2、钙的测定

某些金属离子能与 C2O42－生成难溶草酸盐沉淀，如果将生成的草酸盐沉淀溶于酸中，然后用

KMnO4标准溶液来滴定 C2O42－；就可间接测定这些金属离子。钙离子的测定就可采用此法。

在沉淀 Ca2+时，为了获得颗粒较大的晶形沉淀，并保证 Ca2+与 C2O42－有 1：1 的关系，必须选

择适当的沉淀条件。通常是在 Ca2+的试液中先加盐酸酸化，再加入(NH4)2C2O4。由于 C2O42—在酸性

溶液中大部分以 HC2O4
－
存在，C2O42－的浓度很小，此时即使 Ca2+浓度相当大，也不会生成 CaC2O4
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沉淀。然后将加入(NH4)2C2O4 后的溶液加热至 70～80℃，再滴加稀氨水。由于 H+逐渐被中和，C2O42

－
浓度缓缓增加，就可以生成粗颗粒结晶的 CaC2O4沉淀。最后应控制溶液的 pH 值在 3.5 至 4.5 之间

（甲基橙显黄色）并继续保温约 30min 使沉淀陈化。这样不仅可避免 Ca(OH)2 或 Ca(OH)2 C2O4 沉淀

的生成，而且所得 CaC2O4 沉淀又便于过滤和洗涤。放置冷却后，过滤、洗涤，将 CaC2O4 溶于稀硫

酸中，即可用 KMnO4标准溶液滴定热溶液中与 Ca2+定量结合的 C2O42－。

3、铁的测定

用 KMnO4 溶液滴定 Fe2+，以测定矿石（例如褐铁矿等）、合金、金属盐类及硅酸盐等试样中的

含铁量，有很大的实用价值。

试样溶解后（通常使用盐酸作溶剂），生成的 Fe3+（实际上是 FeCl4
－
、FeCl63－等配离子），应

先用还原剂还原为 Fe2+，然后用 KMnO4 标准溶液滴定。常用的还原剂是 SnC12（亦有用 Zn、Al、

H2S、SO2 及汞齐等作还原剂的），多余的 SnC12可以借加入 HgC12而除去：

SnCl2＋2HgCl2＝SnCl4＋Hg2C12↓

但是 HgC12有剧毒！为了避免对环境的污染，近年来采用了各种不用汞盐的测定铁的方法。

在以 KMnO4溶液滴定前还应加入硫酸锰、硫酸及磷酸的混合液，其作用是：

（1）避免 Cl－存在下所发生的诱导反应；

（2）由于滴定过程中生成黄色的 Fe3+，达到终点时，微过量的 KMnO4所呈现的粉红色将不易分辨，

以致影响终点的正确判断。在溶液中加入磷酸后，PO43－与 Fe3+生成无色的 Fe(PO4)23－配离子，就可

使终点易于观察。

第三节 碘量法

一、概述

碘量法是利用I2的氧化性和I-的还原性进行滴定的方法。由于固体I2在水中溶解度很小（在 25℃

时为 1.18×10-3mol/L），且易挥发，通常将I2溶于KI溶液中。

I2＋I- 
3I

碘量法的基本反应是：


3I ＋ 2e 3I-（ E =0.5338V，在 0.5mol/LH2SO4中

'E =0.5446V）

I2是较弱的氧化剂。只能滴定较强的还原剂；I-是中等强度的还原剂，可以间接测定多种氧化剂。

如表5-2所示。
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表5-2 碘量法可测定的物质

直接滴定（I2滴定法） 间接滴定（滴定I2法）

标准溶液 I2溶液 Na2S2O3溶液

可测定的物质 Sn(Ⅱ)

S2O32-

SO32-

S2-

As(Ⅲ)

某些有机物


















某些有机物

+2

-3

-3

-2
72

 -4

Cu
As(v)
BrO
IO

OCr

                      MnO

+ I-(过量)→ I2

碘量法采用淀粉作指示剂。直接滴定时。溶液是蓝色；间接滴定时．溶液的蓝色消失，表示到

达终点。

碘量法既可测定氧化剂，又可测定还原剂。

3I /I- 电对的可逆性好，副反应少，它不仅可在酸性

介质中滴定。还可以在中性或弱碱性介质中滴定。碘量法有灵敏的指示剂—淀粉。因此碘量法应用

广泛。

二、标准溶液的配制和标定

碘量法中常用Na2S2O3和I2两种标准溶液。

1、Na2S2O3标准溶液的配制和标定

结晶的 Na2S2O3·5H2O 含有杂质，且易风化，不能直接配制标准溶液；配好的 Na2S2O3 溶液的浓

度易改变，这是因为：

（1）被酸分解

S2O32－十 H＋= HSO3
－
十 S↓

水中溶解的 CO2也能使它分解

S2O32－十 CO2十 H2O= HSO3
－
十 HCO3

－
十 S↓

（2）与空气中的氧作用

S2O32－→SO32－十 S （慢）

SO32－十
2
1

O2→SO42－ （快）

由于 S2O32-分解为 SO32-和 S 的反应速度慢。一般情况下空气中氧的氧化作用可以忽略。但如果

溶液中有 Cu(Ⅱ)和 Fe(Ⅲ)存在，可以催化反应，促使 S2O32-氧化。
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（3）细菌的作用

S2O32－ 细菌 SO32－+ S

因此，配制 Na2S2O3 溶液时，应用新煮沸并冷却的蒸馏水，其目的在于杀死细菌并去水中的 CO2

和 O2。有时加入少量的 Na2CO3（浓度约为 0.02%）保持溶液呈弱碱性以抑制细菌的生长。为了避免

光促使 Na2S2O3分解，溶液保存在棕色瓶中， 用一段时间后应重新标定。如果发现溶液变浑，应弃

去重配。

可用 K2Cr2O7，KBrO3,KIO3 等基准物质标定 Na2S2O3溶液，标定用间接滴定法。

2、碘标准溶液的配制和标定

用升华法制得的纯 I2可以直接配制标准溶液，但 I2易挥发，准确称量比较困难，一般仍用标定

法配制。配制时，将 I2 溶于 KI 溶液，贮于棕色瓶中。

碘溶液常用 As2O3基准物质标定。用升华的办法可以得到几乎 100.00％纯度的 As2O3。As2O3难

溶于水可用 NaOH 溶液溶解，酸化后，加 NaHCO3调节溶液的 pH=8，与 I2发生下式反应：

HAsO2十 I2 十 2H2O= HasO42－十 I-十 4 H+

有时也用已标定的 Na2S2O3 溶液标定。

三、碘量法的误差来源

1、碘的挥发

为防止 I2 挥发，溶液中加入足够量的 KI，I2形成

3I 。当溶液中含有约 4%的 KI 时，在室温下滴

定，I2 的挥发可以忽略。如果反应同时有气体发生，I2 的挥发增加，此时最好用碘瓶进行反应。反

应完毕后，立即滴定。

2、I－的氧化

反应如下：

4I－＋O2＋4H+=2I2＋2H2O

在中性介质和没有催化剂的情况下，此氧化作用进行得很慢，可以忽略。随着 H+浓度增加，或

直射光照射，反应速度加快。由于间接法测定时，常在强酸溶液中进行，因此，如果反应必须放置

一段时间，应将容器盖好并放在暗处，待反应完毕后，尽快滴定。如果存在杂质（如 Cu(Ⅱ)，NO

等）催化反应，必须预先除去。

四、碘量法中的两个重要反应

1、I2和 S2O32－的反应

S2O32－可以和许多氧化剂反应，如 KMnO4 、K2Cr2O7等，但这些反应没有一定的计量关系，生
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成物可能是 S4O62－，SO42－等，所以不能用 Na2S2O3直接滴定这些氧化剂。但 Na2S2O3 与 I2的反应，

能定量地进行完全，且反应快，所以用间接法测定氧化剂时，析出的 I2都是用 Na2S2O3 滴定的。

S2O32－与

3I 反应的中间过程有：

快




















IOSOSIOS

IOSIIO2S

2IIOSIOS

2
64

2
3232

3
2
6432

323
2
32

总反应为：

2S2O32－＋

3I = S4O62－＋3 I

I2和 S2O32－的摩尔比是 1：2，要保证反应按上式进行，要求一定的条件，如果 I2的浓度很低，

可能发生下式反应：

 3IOS -2
32 十 5H2O→2SO42－＋10H+＋10 I （慢）

此反应速度慢，在正常滴定的情况下，它的影响可以不予考虑。

I2和 S2O32-的反应应在弱酸性介质中进行。当溶液 pH＞8，发生下列反应：

I2＋2OH－=IO－
＋I－＋H2O

S2O32－+4IO－+2OH－=2SO42－ +4 I + H2O

总反应为：

S2O32－+4I2+10OH－ =2SO42－+8 I +5H2O

I2和 S2O32－的摩尔比是 4：1，因此造成误差。

如果在强酸性溶液中，则发生下列反应：

S2O32－＋2H+→H2SO3＋S

H2SO3十 I2十 H2O→SO42－＋4H+十 2 I

总反应为：

S2O32－＋I2＋H2O→SO42－＋2H＋十 2 I 十 S

I2和 S2O32－的摩尔比是 1：1，因此造成误差。

2、I2与 As2O3的反应

As2O3溶于碱溶液中：As2O3＋2OH－=2AsO2
－
十 2H2O

I2与 HAsO2的反应是可逆的：
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HAsO2＋I2 ＋2H2O HAsO42－十 4H+十 2 I

当溶液中 H+浓度在 4mol/L 以上，反应定量向左进行。基于此反应．可以用间接法测定 H3AsO4

在 pH≈8 的溶液中，反应定量向左进行，因此可用 As2O3标定 I2溶液。

当 pH 为 9-11 时，可能发生下列反应：

I2+2OH－=IO－+ I + H2O

HAsO2＋IO－＋2OH－= HAsO42－＋ I + H2O

这个反应定量进行，总反应为：

I2＋HAsO2十 4OH－= HAsO42－＋2 I +2H2O

当 pH>11 时，发生下式反应：

3I2＋6OH－= IO3
－＋5 I +3H2O

IO3
－
不能立即氧化 As(Ⅲ)。因此，用 I2 滴定 As(Ⅲ)时，溶液 pH 可以大于 8，不能大于 11，此

时有可能发生最后一个式子的反应，因式中 I2 滴定 As(Ⅲ)的摩尔比仍为 1：1，不影响分析结果。

但如果用 As(Ⅲ)滴定 I2 溶液 pH 不能大于 9，因在此溶液中有一部分 I2 可能转变为 IO3
－
，影响分析

结果。一般加入 NaHCO3，Na2HPO4 或 Na2B4O7 形成缓冲溶液(pH 为 8-9)，以控制溶液的 pH 值。

五、测定示例

1、铜的测定

Cu2+和过量 KI 反应定量地析出 I2,然后用 Na2S2O3标准溶液滴定拆出 I2,以淀粉作指示剂。反应如

下：

2Cu2+＋ 4I－=2CuI↓＋I2

I2＋2S2O32－=2 I－＋S4O62－

CuI 表面吸附 I2,使分析结果偏低。为了减少 CuI 对 I2 的吸附，在大部分 I2 被 S2O32－滴定

后，加入 SCN－
使 CuI 转化为溶解度更小的 CuSCN：

CuI＋SCN－=CuSCN↓＋I2

CuSCN 吸附 I2较少，可以提高测定的准确度。

如果测定铜矿中的铜，试样用 HNO3 溶解，试样中某些杂质也可以形成高价态化合物而进入溶

液，其中 Fe3+ ，H3AsO4, H3SbO4及过量 HNO3均可氧化 I－而干扰测定。因此，应加浓 H2SO4并加热

至冒白烟，以除去 HNO3及氮的氧化物。加入 NH4F 使 Fe3+生成稳定配合物消除干扰。当 pH>3.5 时，

H3AsO4和 H3SbO4 均不氧化 I－。因此用碘量法测定 Cu2+时，控制溶液的 pH 为 3.5-4。
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碘量法测定 Cu2+的方法简便、准确，是生产上常用的方法。铜矿、铜合金、矿渣、电镀液中的

铜常用此法测定。

2、S2－或 H2S 的测定

酸性溶液中 I2 能氧化 H2S：

H2S 十 I2=S ＋2I－＋2H+

测定硫化物时，可用 I2标准溶液直接滴定。为防止 H2S 挥发，可将试液加入一定量并过量的酸

性 I2 标准溶液中，再用 Na2S2O3 标准溶液回滴过量的 I2。

能与酸作用生成 H2S 的物质（如含硫的矿石，石油和废水中的硫化物，钢铁中的硫以及某些有

机化合物中的硫），可用镉盐或锌盐的氨溶液吸收它们与酸反应生成的 H2S，再用碘量法测定其中

的含硫量。

3、漂白粉中有效氯的测定

漂白粉的主要组成是 Ca(ClO)2与 CaCl2·Ca(OH)2·H2O，质量好的漂白粉，这两种组成比接近 1：

1。工业上用“有效氯”来评价漂白粉的质量，它的含量常用碘量法测定。在酸性溶液中，漂白粉与过

量 KI 反应：

ClO－
＋2I-十 2H+= I2 十 Cl－十 H2O

再用 Na2S2O3 标准溶液滴定析出的 I2。

第四节（1） 氧化还原滴定法计算示例（选学）

氧化还原滴定结果的计算主要依据反应时中化学计量关系式。

例 1. 0.1000g 工业甲醇，在 H2SO4 液中与 25.00ml 0.1667mol·L-1K2Cr2O7 作用，反应完成后，以邻苯

氨基苯甲酸作指示剂，用 0.1000mol·L-1(NH4)2Fe(SO4)2 滴定剩余 K2Cr2O7，用去 10.00ml , 求甲醇含

量。

解：在硫酸介质中，CH3OH + Cr2O72－ + 8H+ →CO2 + 2Cr 3++ 6H2O

过量 K2Cr2O7 以 Fe2+滴定：Cr2O72－ + 6Fe2+ + 14H+→2Cr3+ + 6Fe3+ + 7H2O

∴ CH3OH% = (C Cr2O72-·V Cr2O72- － 1/6C Fe2+·V Fe2+)×10-3×M CH3OH = 8.01

例 2. 已知 K2Cr2O7标液浓度为 0.0 1683mol·L-1，求其 T Fe/ K2Cr2O7，T Fe2O3/ K2Cr2O7，称取含铁样 0.2801g，

溶解后将溶液中 Fe2+→Fe3+，然后用 K2Cr2O7标液滴定，用去 25.60ml，求试样中含铁量。分别以 Fe%，

Fe2O3%表示。

解： 6Fe2+ + Cr2O72－ + 14H+ → 6Fe3+ + 2Cr3+ + 7H2O

Fe～1/6 Cr2O72- Fe2O3～1/3 Cr2O72－



- 79 -

浓度与滴定反应之间的关系：T A/B = a/b CB·MA×10-3g ml－1

得：T Fe/ K2Cr2O7 = 6×0.01683×55.84×10-3

= 0.005640 g · ml-1

Fe% = T Fe/ K2Cr2O7·V K2Cr2O7/m×100 =( 0.005640×25.60/0.2801)×100

= 51.52

Fe2O3% = T Fe2O3/ K2Cr2O7·V K2Cr2O72-/m×100 = (0.008063×25.60/0.2801)×100

= 73.69

T Fe/ K2Cr2O7 = 3C K2Cr2O7·M Fe2O3×10-3 = 3×0.01683×159.7×10-3

= 0.008063g·ml-1

第四节（2） 重铬酸钾法

一、概述

重铬酸钾是一种常用的氧化剂，在酸性溶液中被还原为 Cr3+：

Cr2O72- + 14H+ + 6e = 2Cr3+＋7 H2O E =1.33V

K2Cr2O7用作滴定剂有以下优点：

（1）K2Cr2O7 易提纯（纯度可达 99．99％）,在 140 -150℃烘干后，可以直接配制标准溶液。

（2）K2Cr2O7 标准溶液非常稳定，长期密封储存，浓度不变。

（3）K2Cr2O7 的氧化能力（在 l mol/L HCl 中 E =1.00V，在 0.5mol/L H2SO4 中， ,E =1.08V）较

KMnO4弱，室温下不氧化 Cl-（  =1.36V）因此可以在 HCl 介质中用 K2Cr2O7 滴定 Fe2+。

滴定过程中，橙色的 Cr2O72－还原后转变为绿色的 Cr3+，需用指示剂确定滴定终点。常用的指示

剂是二苯胺磺酸钠。

二、测定示例

铁的测定

酸性溶液中 Cr2O72-和 Fe2+的反应为：

Cr2O72－十 6 Fe2+＋14H+=2 Cr3+＋ 6Fe3+＋7 H2O

为了减少终点误差，常加入 H3PO4“拉长”滴定突跃范围，使指示剂的变色点处于滴定突跃范围

之内，又因生成的 Fe(HPO4)2
－
为无色，有利于终点的观察。K2Cr2O7 法是测定铁矿、合金中铁含量

的常用方法。试样溶于浓 HCl，滴定前需将 Fe3+还原为 Fe2+在表 6.3 介绍几种常用的还原方法。

有时用锌汞齐在Jones还原器中进行。玻璃管长35一55cm，直径约2cm，管下端置一有孔瓷板，
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其上铺一层石棉或玻璃纤维,上面放约25一35cm 高的锌汞齐，管下端有活塞，用以控制流速。

用Zn或Zn-Hg齐还原应作一空白试验。

表5-1 几种常用的还原方法的比较

还 原 剂 反应 消除过量还原剂的方法 优 缺 点

SnCl2 2Fe3++Sn2+=2Fe2++Sn4+ 加入HgCl2，反应为：

SnCl2+HgCl2＝SnCl4+Hg2Cl2↓

白色丝状

Ti（ⅴ）不干扰测定；

SnCl2不能过量太多，因

Hg2Cl2进一步还原为

Hg，影响测定；

HgCl2有毒

TiCl3 Fe3++Ti3+=Fe2++Ti(IV) 在Cu2+催化下，用溶解氧的氧化

作用

Ti(IV)干扰测定，TiCl3

无毒

Zn，Al等 2Fe3++Zn=2Fe2++Zn2+ 过滤除去 Ti(IV)干扰测定，过量

Zn易除去
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教案编号 07

授课题目 第 7 章 沉淀分析法 第 8 章 重量分析法

授课学时 6 课时

课 型 理论（ √ ）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目标

一、了解沉淀滴定法对沉淀反应的要求及银量法的概念。

二、掌握沉淀形成的有关理论知识，理解同离子效应、盐效应、配位效

应和酸效应对沉淀溶解度的影响。

三、理解分步沉淀、沉淀转化对测定结果的影响。

四、掌握莫尔法、佛尔哈德法和法扬司法的原理和滴定条件。

教学重点

一、莫尔法的原理和滴定条件。

二、佛尔哈德法的原理和滴定条件。

三、法扬司法的原理和滴定条件。

教学难点

一、莫尔法的原理和滴定条件。

二、佛尔哈德法的原理和滴定条件。

三、法扬司法的原理和滴定条件。

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
第一节 2 课时，第二节 2 课时，第二节 1 课时，第四节 1 课时

思 考 题 第 7 章达标测试

作 业 第 7 章第五题计算题第 2 小题和第 4 小题

思政元素

1.沉淀滴定法中，沉淀的生成与溶解体现了对立统一的辩证关系。这种

对立统一的现象，可以帮助学生理解事物的两面性，培养辩证思维，引

导学生认识到科学问题中矛盾的转化，学会从多角度看待问题。

2.沉淀滴定法在工业污水处理、水质分析等领域有广泛应用。通过一些

实际应用案例，培养学生理论联系实际的能力，让学生明白所学知识的

价值，增强其解决实际问题的意识和能力。

3.在沉淀滴定法的发展过程中，科学家们不断探索新的指示剂和滴定方

法。例如，从 Mohr 法到 Volhard 法再到 Fajans 法，滴定方法不断改进。

这些科学探索历程可以激励学生勇于创新，培养他们坚持不懈的科学精

神。

教学后记 进度与教学日历一致
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第七章 沉淀滴定法

第一节 概述

一、定义：是以沉淀反应为基础的一种滴定分析方法。

二、用于沉淀滴定分析的反应必须满足的条件：

沉淀滴定法必须满足的条件：

1、S小，且能定量完成；

2、反应速度大；

3、有适当指示剂指示终点；

4、吸附现象不影响终点观察。

三、银量法：

生成沉淀的反应很多，但符合容量分析条件的却很少，实际上应用最多的是银量法，即利用 Ag+

与卤素离子的反应来测定 Cl-、Br-、I-、SCN-和 Ag+。银量法共分三种，分别以创立者的姓名来命名。

1、莫尔法

在中性或弱碱性的含 Cl-试液中，加入指示剂铬酸钾，用硝酸银标准溶液滴定，氯化银先沉淀，

当砖红色的铬酸银沉淀生成时，表明 Cl-已被定量沉淀，指示终点已经到达。此法方便、准确，应用

很广。

2、福尔哈德法

①直接滴定法。在含 Ag+的酸性试液中，加 NH4Fe(SO4)2 为指示剂，以 NH4SCN 为滴定剂，先

生成 AgSCN 白色沉淀，当红色的 Fe(SCN)2+出现时，表示 Ag+已被定量沉淀，终点已到达。此法主

要用于测 Ag+。②返滴定法。在含卤素离子的酸性溶液中，先加入一定量的过量的 AgNO3标准溶液，

再加指示剂 NH4Fe(SO4)2，以 NH4SCN 标准溶液滴定过剩的 Ag+，直到出现红色为止。两种试剂用

量之差即为卤素离子的量。此法的优点是选择性高，不受弱酸根离子的干扰。但用本法测 Cl-时，宜

加入硝基苯，将沉淀包住，以免部分的 Cl-由沉淀转入溶液。

3、法扬斯法

在中性或弱碱性的含 Cl-试液中加入吸附指示剂荧光黄，当用 AgNO3 滴定时，在等当点以前，

溶液中 Cl-过剩，AgCl 沉淀的表面吸附 Cl-而带负电，指示剂不变色。在等当点后，Ag+过剩，沉淀

的表面吸附 Ag+而带正电，它会吸附荷负电的荧光黄离子，使沉淀表面显示粉红色，从而指示终点

已到达。此法的优点是方便。

https://baike.so.com/doc/1709055-1806882.html
https://baike.so.com/doc/28478961-29916490.html
https://baike.so.com/doc/25120941-26102254.html
https://baike.so.com/doc/572329-605874.html
https://baike.so.com/doc/5332313-5567679.html
https://baike.so.com/doc/6310145-6523733.html
https://baike.so.com/doc/5332313-5567679.html
https://baike.so.com/doc/6986348-7209108.html
https://baike.so.com/doc/1185806-1254366.html
https://baike.so.com/doc/6038462-6251470.html
https://baike.so.com/doc/4545383-7116795.html
https://baike.so.com/doc/5710219-7117157.html
https://baike.so.com/doc/8658527-8979987.html
https://baike.so.com/doc/6038471-6251479.html
https://baike.so.com/doc/5004258-5228963.html
https://baike.so.com/doc/6038462-6251470.html
https://baike.so.com/doc/3068056-3233819.html
https://baike.so.com/doc/4040135-4238039.html
https://baike.so.com/doc/5332313-5567679.html
https://baike.so.com/doc/6851289-7068718.html
https://baike.so.com/doc/1563635-1652907.html
https://baike.so.com/doc/4108138-4307216.html
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第二节 铬酸钾指示剂法（莫尔法）

一、滴定原理：

铬酸钾指示剂法又称莫尔法（Mohr），是以铬酸钾溶液为指示剂，硝酸银为标准溶液，在中性或弱

碱性溶液中直接测定氯化物或溴化物含量的银量法。

例：以 0.1000 mol/L AgNO3 标准溶液滴定 0.1000 mol/LNaCl 溶液。

滴定时，以 5% K2CrO4溶液为指示剂，滴定反应：

AgNO3+NaCl→AgCl↓+NaNO3

因为 AgCl 溶解度 S S = spK  = 10108.1  = 1.3×10-5 mol·L-1

Ag2CrO4 溶解度 S S = 3

4
spK 

=1.3×10-4mol·L-1

所以 AgCl 溶解度小，先沉淀， Ag2CrO4后沉淀。计量点前 Ag++Cl-= AgCl↓(白) Cl-定量沉淀后，

计量点时 2 Ag+ +CrO42-=Ag2CrO4↓(砖红色)指示终点

（黄→砖红色）

滴定过程反应为：

终点前：Ag++Cl-= AgCl↓(白)

终点时：2 Ag+ +CrO42-=Ag2CrO4↓(砖红色)

由终点时消耗的 AgNO3 标准溶液体积，计算 Cl-的质量分数：

WCl-=cAgNO3·VAgNO3·MCl-/ms

二、滴定条件：

（一）加入适量的指示剂

铬酸钾指示剂法的准确度，取决于 Ag2CrO4出现的时机，在计量点前变色（终点提前）或计量点后

变色（终点推迟）都会给滴定带来一定的误差，Ag2CrO4 出现的时机主要与指示剂的用量有关。

1、理论用量的确定：

计量点时[Ag+][Cl-] =Ksp(AgCl)，[Ag+]2[CrO42-] = Ksp(Ag2CrO4)

所以[Ag+]=  -
(AgCl)

Cl
Ksp

, [Ag+] =  4
2
CrOAg

CrO
42

-

Ksp

所以  -
(AgCl)

Cl
Ksp

=  4
2
CrOAg

CrO
42

-

Ksp
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 
 

42CrOAg
2 Ksp

Ksp

CrO
Cl AgCl





可以看出：当加入指示剂量大时[CrO42-]大，[Cl-]大，[Ag+]量少。当加入指示剂量小时[CrO42-]小, [Cl-]

小，[Ag+]量大。(产生误差)

所以[CrO42-]加入量要适当，最理想是正好在计量点时出现 Ag2CrO4 沉淀。

计量点[Ag+]= [Cl-]= AgClKsp

所以正好在计量点时形成 Ag2CrO4沉淀的边界条件。

[CrO42-]=
 

Lmol
Ksp
Ksp

Ag
Ksp

AgCl

/101.7
1056.1

101.1 3
10

12
CrOAg

2
42 











理论上是这样的，所以指示剂浓度为 7.1×10-3mol·L-1 正好，但实际 CrO42-黄色干扰 Ag2CrO4 砖红色。

浓度大观察 Ag2CrO4困难。实验证明，终点时[CrO42-]为 5.2×10-3mol·L-1 扰辨色较清楚，所产生的误

差也小于理论加入量。因此，在实际滴定中，通常在反应液总体积为 50~100 mL 的溶液中，加入 5%

K2CrO4 指示剂 1mL 为宜。

（二）控制溶液的酸度

在近中性或弱碱性（pH = 6.5~10.5）溶液中进行。

原因：（1）在酸性溶液中，CrO42-与 H+反应产生 Cr2O72-，降低 CrO42-的浓度，导致滴定终点推迟，

使滴定结果产生误差，甚至不能指示终点。

（2）在强碱性溶液中，Ag+将生成 Ag2O 沉淀产生误差。

（3）在氨性溶液中，AgCl，Ag2CrO4 生成可溶性[Ag(NH3)]+, [Ag(NH3)2]+, 产生误差。

（三）充分振摇

目的：除去被吸附的离子；原因：AgCl，AgBr 对 Cl-，Br-有较强的吸附力，使被吸附的 Cl-和 Br-不

易再与 Ag+作用，致使在化学计量点前，溶液中的 Cl-或 Br-还没有被滴定完全，Ag+就与 CrO42-产生

Ag2CrO4沉淀，导致终点提前，结果偏低。

（四）预先分离干扰离子

干扰离子：

（1）溶液中含有的能与 Ag+生成沉淀的阴离子，如 PO43-, AsO43-, S2-, SO32-, CO32-等。

（2）溶液中能与 CrO42-生成沉淀的阴离子，如 Ba2+, Pb2+, Bi3+等。

（3）大量有色离子，如 Cu2+, Co2+, Ni2+等。

（4）在中性、弱碱性溶液中易发生水解的离子，如 Fe3+, Al3+等。
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三、应用范围：

1、适用范围：测定含有 Cl-和 Br-的可溶性化合物，在弱碱性溶液中也可以测定 CN-。

2、不适用范围：（1）不能测定 I-和 SCN-，否则会造成终点提前。（2）不使用用 NaCl 标准溶液直

接滴定 Ag+离子，可采用反滴定法，即先加入准确过量的 NaCl 标准溶液，然后再加入指示剂，用

AgNO3标准溶液回滴剩余的 Cl-。

四、硝酸银标准溶液的配制和标定

（一）0.1mol/LAgNO3标准溶液的配制

1、直接法：

方法：用称量瓶精密称取已烘干至恒重的纯净硝酸银约 8.5g，置于洁净的小烧杯中，加水溶解，转

入 500.0 mL 棕色容量瓶中，定容。

计算：cAgNO3=·m AgNO3/ MAgNO3·AgNO3

2、间接法配制 0.1mol/LAgNO3 标准溶液

（1）先配成近似浓度的溶液：称取约 7.5g，加水溶解成 1000mL 摇匀，置于具有玻璃塞的棕色试剂

瓶中避光保存。

（2）后用基准物质标定

（二）0.1mol/LAgNO3标准溶液的标定：基准物：NaCl

方法：取已烘干至恒重的 NaCl 约 0.15g，置于锥形瓶中，加水溶解，加 5%铬酸钾指示剂 1 mL，用

待测 AgNO3溶液滴定至刚好出现砖红色沉淀即为终点。

计算：cAgNO3=·m NaCl/MNaCl·AgNO3

第三节 铁铵矾指示剂法（佛尔哈德法）

一、滴定原理

铁铵矾指示剂法又称佛尔哈德法，是以铁铵矾为指示剂，用 NH4SCN 或 KSCN 作为标准溶液，在酸

性溶液中直接测定 Ag+或间接测定卤化物的银量法。

标准溶液：NH4SCN 或 KSCN 被测物 Ag+/X-

指示剂：铁铵矾[Fe(NH4)(SO4)2·H2O]

（一）直接法

例：以 NH4SCN 为标准溶液，10%铁铵矾为指示剂滴定 AgNO3

计量点前 Ag+ +SCN-→AgSCN↓ Ksp=1.0×10-12

计量点： SCN-+ Fe3+ = Fe (SCN)2-（红色） K=138
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浓度达 6×10-6M 能看到。[SCN-]=[ Ag+]= M
SCNK
SCNFe

f

04.0
][

)]([ 3





此时[Fe3+]大黄色深所以实际一般 0.015M 左右。

滴定过程反应：

终点前：Ag+ +SCN-→AgSCN↓(白色) Ksp=1.0×10-12

终点时：SCN-+ Fe3+ = Fe (SCN)2-（红色） K=138

终点颜色：白色→浅红色

计算：WAg+=cNH4SCN·VNH4SCN·MAg+/ms

（二）返滴定法

应用：滴定卤化物中的 X-

过程反应：滴定前：Ag+ (过量)+X-→AgX↓(白色)+ Ag+ (剩余量)

终点前：Ag+ (剩余量) +SCN-→AgSCN↓(白色)

终点时：SCN-+ Fe3+ = Fe (SCN)2- (红色)

终点颜色：白色→浅红色

计算：WX-= (cAgNO3·VAgNO3- cNH4SCN·VNH4SCN)·M X-/ms

返滴法与直接法的不同之处在于：

（1）返滴定中使用了两种标准溶液，增加了一步滴定前的反应；

（2）测定结果的算式增加了扣除 Ag+ 剩余量一项。

二、滴定条件：

（一）适量指示剂：

每 50~100mL 滴定溶液中常加入 10%铁铵矾指示剂 2mL。

（二）控制溶液的酸度

在酸性溶液([AgNO3]=0.1~1mol/L)中进行。

原因：Fe3+在中性及碱性（pH≥6）溶液中易水解形成棕红色的[Fe(H2O)5·OH]2+，影响终点观察，甚

至会产生 Fe(OH)3沉淀，失去指示剂作用。

（三）适当振摇

1、直接法：始终要充分振摇锥形瓶，已防止生成的 AgSCN 沉淀吸附被测的 Ag+，致使滴定终点提

前，结果偏低。

2、返滴定法中，开始一段时间要充分振摇，防止生成的沉淀吸附 Ag+，近终点时，要轻轻摇动，防

止沉淀转化：AgCl + SCN-→AgSCN+Cl-
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3、沉淀转化的原因：

由于 AgCl 的溶解度大于 AgSCN 的溶解度，近终点时，溶液中游离的 Ag+几乎被沉淀完全，此时激

烈振摇，会促使滴定前生成的 AgCl 沉淀转化为溶解度更小的 AgSCN 沉淀，增加 SCN-标准溶液的

消耗量，致使终点推迟，结果偏低。

4、防止沉淀转化的措施：

（1）在生成 AgCl 后，滴定以前，加入 1~3mL 硝基苯，并激烈振摇。

（2）将 AgCl 从反应溶液中过滤除去。

（3）滴定开始阶段充分振摇，接近终点时，轻轻摇动。

（四）分离干扰离子

1、强氧化剂、铜盐、汞盐等均能与 SCN-起反应，干扰测定，应预先除去。

2、在滴定 I-时应先加入过量的 AgNO3标准溶液，再加铁铵矾指示剂，以防止 Fe3+氧化 I-，影响结果。

三、应用范围

1、在酸性溶液中可以测定Ag+，Cl-，Br-，I-，SCN-等离子，适用范围比铬酸钾指示剂法更广。

2、在酸性溶液中，Al3+，Zn2+，Ba2+，CO32-，PO43-，AsO43-等离子不干扰滴定。

3、由于AgBr，AgI的溶解度都比AgSCN小，用回滴法测定Br-和I-，不会发生沉淀转化现象。

四、NH4SCN标准溶液的配制和标定：

（一）0.1mol/LNH4SCN 标准溶液的配制

先配成近似浓度的溶液：

方法：于台秤上称取 NH4SCN 约 8g，加水溶解成 1000mL 摇匀即可。

（二）0.1mol/LNH4SCN 溶液的标定（比较法）

方法：用移液管精密吸取 0.1mol/LAgNO3标准溶液 25.00mL，置于 250mL 锥形瓶中，加水 50mL 以

及 6mol/LHNO3 溶液 2mL 与 10%铁铵矾指示剂 2mL，用 NH4SCN 溶液滴定至溶液显浅红色，剧烈

振摇仍不褪色即为终点。

计算：cNH4SCN=cAgNO3·VAgNO3/VNH4SCN

第四节 吸附指示剂法（法扬斯法）

一、滴定原理

吸附指示剂法又称法杨司法，是以吸附指示剂来确定终点，常用 AgNO3 为标准溶液来测定卤化物的

银量法。

吸附指示剂是一类有机染料，这些燃料被吸附在沉淀表面后其分子结构发生变化而变色。
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例：以荧光黄为指示剂，用 AgNO3标准溶液滴定 NaCl 溶液。

荧光黄：有机弱酸 HFIn

HFIn ↔ FIn-(黄绿色) + H+ pKa=7

根据沉淀吸附原理，在多种离子共存的条件下，沉淀对与自身组成相同的离子的吸附能力较强。在

滴定终点前，生成的 AgCl 沉淀对被测 Cl-的吸附能力要大于对指示剂 FIn-的吸附能力，使 AgCl 形

成带负电荷的 AgCl·Cl-胶粒，此时 FIn-不能被吸附，溶液仍呈现着指示剂 FIn-的黄绿色。在终点时，

加入微过量的 AgNO3 标准溶液使 AgCl 沉淀吸附 Ag+ 而形成带正电荷的 AgCl·Ag+胶粒，从而吸附

FIn-。FIn-被吸附后，结构发生变化而呈现粉红色，从而指示滴定到达终点。

滴定过程反应：

终点前：Ag+ + Cl- ↔ AgCl↓（白色）

AgCl + Cl- +FIn- ↔ AgCl·Cl-+FIn-（黄绿色）

终点时：AgCl·Ag+ + FIn- ↔ AgCl·Ag+·FIn-（粉红色）

终点颜色：黄绿色→粉红色

二、滴定条件

（一）控制适宜的酸度

不同指示剂适宜的酸度与指示剂酸性的强弱即解离常数 Ka 的大小有关，Ka 越大，允许的酸度越高。

例如：荧光黄，pKa=7，适用于 pH=7-10 范围内的滴定，pH>10.5 时，Ag+将沉淀为 Ag2O；

曙红，pKa=2，在 pH=2 时还可以滴定。

（二）加入胶体保护剂

在滴定时常加入糊精或淀粉等胶体保护剂，以防止卤化银沉淀凝聚。

（三）选择适当吸附力的指示剂

对吸附指示剂法的要求，沉淀对指示剂的吸附能力要略小于对被测离子的吸附能力（否则会造成终

点提前），但也不能太弱，否则将导致终点滞后且变色不敏锐。卤化银对卤离子和几种常用吸附指

示剂吸附能力的次序如下：

I- >二甲基二碘荧光黄> SCN- > Br- > 曙红> Cl- >荧光黄

例如：用 AgNO3 标准溶液滴定 Cl-时应选用荧光黄而不选曙红；滴定 Br-，SCN-时选曙红；滴定 I-

选二甲基二碘荧光黄。

（四）避免在强光照射下滴定

强光下：2AgCl →2Ag + Cl2↑ 溶液颜色变灰，影响对终点的观察。

三、应用范围：
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pH=2-10 范围内，Ag+，Cl-，Br-，I-，SCN-等离子的滴定。

第五节 银量法的应用（自学）

一、可溶性卤化物含量的测定

有机卤化物

无机卤化物

注意：测定时，应根据具体试样的要求，选择合适的银量法。

例：（1）KI 含量的测定，可选用铁铵矾指示剂法，吸附指示剂法（二甲基二碘荧光黄），不能用

铬酸钾指示剂法。

（2）天然水中 Cl-含量较多时，用铬酸钾指示剂法，但当含有 PO43-, SO42-, S2-等离子时，则应采用铁

铵矾指示剂法。

二、体液中Cl-含量的测定

常用铬酸钾指示剂法或铁铵矾指示剂法。

三、有机卤化物的测定

先将有机卤化物适当处理，使有机卤素变成卤离子，后采用银量法。处理方法：NaOH 水解法、Na2CO3

熔融法和氧化法等。

四、药物的测定

五、形成不溶性银盐的有机化合物的测定

第八章 重量分析法

第一节 概述

一、定义：利用沉淀反应，使被测组分生成难溶的沉淀物，将沉淀物过滤，洗涤后，烘干或灼烧

得到组成固定的产物，再称其质量，计算被测组分含量的方法。

二、基本原理

（一）沉淀的形成

沉淀的形成一般要经过晶核形成和晶核长大两个过程。将沉淀剂加入试液中，当形成沉淀离子

浓度的乘积超过该条件下沉淀的溶度积时，离子通过相互碰撞聚集成微小的晶核，溶液中的构晶离

子向晶核表面扩散，并沉积在晶核上，晶核就逐渐长大成沉淀微粒。这种由离子形成晶核，再进一

步聚集成沉淀微粒的速率称为聚集速率。在聚集的同时，构晶离子在一定晶格中定向排列的速率称

为定向速率。如果聚集速率大，而定向速率小，即离子很快地聚集来生成沉淀微粒，却来不及进行
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晶格排列，则得到非晶形沉淀。反之，如果定向速率大，而聚集速率小，即离子较缓慢地聚集成沉

淀，有足够时间进行晶格排列，则得到晶形沉淀。

（二）沉淀形式和称量形式

1、重量法对沉淀形式的要求

(1)沉淀的溶解度要小，这样才能保证沉淀完全。

根据一般分析结果误差的要求，沉淀的溶解损失不应超过分析天平的称量误差，即0.2 mg。例

如测定Ca2+时，不能用H2SO4为沉淀剂，因为CaSO4的溶解度比较大，沉淀作用不可能完全。实际上

常采用草酸铵作为沉淀剂，使Ca2+生成溶解度很小的CaC2O4沉淀。

(2)沉淀应易于过滤和洗涤。

颗粒较粗的晶形沉淀，例如MgNH4PO4·6H2O, 在过滤时不会塞住滤纸的小孔，过滤容易，而且

其表面积较小，吸附杂质的机会较少，沉淀纯度高，洗涤也比较容易；而颗粒细小的晶形沉淀，如

CaC2O4、BaSO4等，在这些方面就不及粗晶形沉淀，因此在进行沉淀反应时必须选择适当的条件，

尽可能使得到的沉淀结晶颗粒大些；如果是无定形沉淀，应注意掌握好沉淀条件，改善沉淀的性质。

(3)沉淀纯度要高，尽量避免混进杂质。

(4)沉淀易转化为称量形式。

2、重量法对称量形式的要求

(1)称量形式必须有确定的组成，这是计算分析结果的依据。

如果称量形式的组成不确定，则无法计算分析结果。例如磷钼酸铵虽然是一种溶解度很小的晶形

沉淀，但由于它的组成不定，不能利用它作为测定PO43-的称量形式，通常采取磷钼酸喹啉作为测定

PO43-的称量形式。

(2)称量形式要十分稳定

不受空气中的水分、CO2和O2等因素的影响，在干燥、灼烧时不易分解等，否则就不适于用作称

量形式。

(3)称量形式的摩尔质量要大

少量的待测组分可以得到较大量的称量物质，因而提高分析结果的准确度，减少称量误差。例如，

重量法测定Al3+时，可以用氨水沉淀为Al(OH)3后灼烧成Al2O3称量，也可用8-羟基喹啉沉淀为8-羟基

喹啉铝 (C9H6NO)3Al烘干后称量。按这两种称量形式计算，0.100 0 g Al可获得0.188 8 g Al2O3或1.704

0 g (C9H6NO)3Al。分析天平的称量误差一般为0.2 mg, 显然用8-羟基喹啉重量法测定铝的准确度要比

氨水法高。

三、操作方法：
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沉淀法步骤是：取样-溶解-沉淀-过滤-洗涤-干燥（或灼烧）至恒重-称量-计算。

（一）影响沉淀溶解度的因素

影响沉淀溶解度的因素很多，如同离子效应、盐效应、酸效应及配位效应等。此外，温度、溶

剂、沉淀的颗粒大小和结构，也对溶解度有影响，分别讨论如下。

同离子效应：为了减少溶解损失，当沉淀反应达到平衡后，应加入过量的沉淀剂，以增大构晶

离子（与沉淀组成相同的离子）浓度，从而减小沉淀的溶解度。这一效应称为同离子效应（commom-ion

effect）。

盐效应：在难溶电解质的饱和溶液中，加入其他强电解质, 会使难溶电解质的溶解度比同温度

时在纯水中的溶解度增大，这种现象称为盐效应（salt effect）。例如在强电解质KNO3的溶液中，

AgCl、BaSO4的溶解度比在纯水中大，而且溶解度随KNO3的浓度增大而增大，当溶液中KNO3的浓

度由0增到0.01 mol·L-1时，AgCl的溶解度由1.28×10-5 mol·L-1增到1.43×10-5 mol·L-1。

酸效应：溶液的酸度对沉淀溶解度的影响，称为酸效应（acid effect）。酸效应的发生主要是由

于溶液中H+浓度的大小对弱酸、多元酸或难溶酸等离解平衡的影响。若沉淀是强酸盐，如AgCl、BaSO4

等，其溶解度受酸度影响不大。若沉淀是弱酸、多元酸盐或氢氧化物时，酸度增大时，组成的阴离

子如CO32-、C2O42-、PO43-、SiO32-和OH-等与H+结合，降低了阴离子的浓度，使沉淀的溶解度增大。

反之，酸度减小时，组成沉淀的金属离子可能发生水解，形成带电荷的OH-配合物，于是降低了阳

离子的浓度而增大沉淀的溶解度。下面以计算草酸钙沉淀的溶解度为例，来说明酸度对溶解度的影

响。

配位效应：若溶液中存在配位剂，它能与生成沉淀的离子形成配合物，使沉淀溶解度增大，甚

至不产生沉淀，这种现象称为配位效应(complexing effect)。

依据以上讨论的共同离子效应、盐效应、酸效应和配位效应对沉淀溶解度的影响程度，在进行

沉淀反应时，对无配位反应的强酸盐沉淀，应主要考虑同离子效应和盐效应；对弱酸盐或难溶酸盐，

多数情况下应主要考虑酸效应；在有配位反应，尤其在能形成较稳定的配合物，而沉淀的溶解度又

不太小时，则应主要考虑配位效应。

除上述因素外，温度、其他溶剂的存在及沉淀本身颗粒的大小和结构，也都对沉淀的溶解度有

所影响。

（二）影响沉淀纯度的因素

在重量分析中，要求获得的沉淀是纯净的。但是，沉淀是从溶液中析出的，总会或多或少地夹杂溶

液中的其他组分。因此，必须了解沉淀生成过程中混入杂质的各种情况，找出减少杂质混入的方法，

以获得合乎重量分析要求的沉淀。
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1、共沉淀

当一种难溶物质从溶液中沉淀析出时，溶液中的某些可溶性杂质会被沉淀带下来而混杂于沉淀

中，这种现象称为共沉淀(coprecipitation)。例如，用沉淀剂BaCl2沉淀SO42-时，如试液中有Fe3+，则

由于共沉淀，在得到的BaSO4沉淀中常含有Fe2 (SO4)3，因而沉淀经过过滤、洗涤、干燥、灼烧后不

呈BaSO4的纯白色，而略带灼烧后的Fe2O3的棕色。因共沉淀而使沉淀玷污，这是重量分析中最重要

的误差来源之一。产生共沉淀的原因是表面吸附、形成混晶、吸留和包藏等，其中主要的是表面吸

附。

2、后沉淀

后沉淀(postprecipitation)是由于沉淀速率的差异，而在已形成的沉淀上形成第二种不溶物质，这

种情况大多发生在特定组分形成的稳定的过饱和溶液中。例如，在Mg2+存在下沉淀CaC2O4时，镁由

于形成稳定的草酸盐过饱和溶液而不会立即析出。如果把草酸钙沉淀立即过滤，则沉淀表面上只吸

附有少量镁；若把含有Mg2+的母液与草酸钙沉淀一起放置一段时间，则草酸镁的后沉淀量将会增多,

这可能是由于草酸钙吸附草酸根，而导致草酸镁沉淀。

后沉淀所引入的杂质量比共沉淀要多，且随着沉淀放置时间的延长而增多。因此为防止后沉淀现

象的发生，某些沉淀的陈化时间不宜过久。

（三）沉淀条件的选择

1、晶形沉淀的条件

聚集速率和定向速率这两个速率的相对大小，直接影响沉淀的类型，其中聚集速率主要由沉淀

时的条件决定。为了得到纯净而易于分离和洗涤的晶形沉淀，要求有较小的聚集速率，这就应选择

适当的沉淀条件。从式（7-13）可知，欲得到晶形沉淀应满足下列条件:

(1)沉淀反应宜在适当稀的溶液中进行。这样可使沉淀过程中溶液的相对过饱和度较小，易于获得大

颗粒的晶形沉淀。同时，共沉淀现象减少，有利于得到纯净沉淀。当然，溶液的浓度也不能太稀，

如果溶液太稀，由于沉淀溶解而引起的损失可能超过允许的分析误差。因此，对于溶解度较大的沉

淀，溶液不宜过分稀释。

(2)沉淀反应在不断搅拌下，慢慢地滴加沉淀剂。这样以免当沉淀剂加入到试液中时，由于来不及扩

散，导致局部相对过饱和度太大，易获得颗粒较小、纯度差的沉淀。

(3)沉淀反应应在热溶液中进行。在热溶液中，沉淀的溶解度增大，溶液的相对过饱和度降低，易获

得大的晶粒；另一方面又能减少杂质的吸附量，有利于得到纯净的沉淀；此外，升高溶液的温度，

可以增加构晶离子的扩散速度，从而加快晶体的成长。为了防止在热溶液中所造成的溶解损失，对

溶解度较大的沉淀，沉淀完毕必须冷却，再过滤、洗涤。
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(4)陈化陈化就是在沉淀定量完全后，将沉淀和母液一起放置一段时间，这个过程称为“陈化”。当溶

液中大小晶体同时存在时，由于微小晶体比大晶体溶解度大，溶液对大晶体已经达到饱和，而对微

小晶体尚未达到饱和，因而微小晶体逐渐溶解。溶解到一定程度后，溶液对小晶体为饱和时，对大

晶体则为过饱和，于是溶液中的构晶离子就在大晶体上沉积。当溶液浓度降低到对大晶体是饱和溶

液时，对小晶体已不饱和，小晶体又要继续溶解。这样继续下去，小晶体逐渐消失，大晶体不断长

大，最后获得粗大的晶体。

陈化作用还能使沉淀变得更纯净。这是因为大晶体的比表面较小，吸附杂质量小；同时，由于小

晶体溶解，原来吸附、吸留或包藏的杂质，将重新溶入溶液中，因而提高了沉淀的纯度。但是，陈

化作用对伴随有混晶共沉淀的沉淀反应来说，不一定能提高沉淀纯度；对伴随有后沉淀的沉淀反应，

不仅不能提高纯度，反而会降低沉淀纯度。

2、无定形沉淀的条件

无定形沉淀的溶解度一般都很小，所以很难通过减小溶液的相对过饱和度来改变沉淀的物理性质。

无定形沉淀的结构疏松，比表面积大，吸附杂质多，又容易胶溶，而且含水量大，不易过滤和洗涤。

对于无定形沉淀，主要是设法破坏胶体、防止胶溶、加速沉淀微粒的凝聚，便于过滤和减少杂质吸

附。因此无定形沉淀的沉淀条件是：

(1)沉淀反应在较浓的溶液中进行，加入沉淀剂的速度可适当快些。因为溶液浓度大，离子的水合程

度较小，得到的沉淀比较紧密。但也要考虑到，此时吸附的杂质多，所以在沉淀完后，需立刻加入

大量热水冲稀并搅拌，使被吸附的部分杂质转入溶液。

(2)沉淀反应在热溶液中进行。这样可以防止生成胶体，并减少杂质的吸附作用，还可使生成的沉淀

紧密些。

(3)溶液中加入适量的电解质，以防止胶体溶液的生成。但加入的物质应是可挥发性的盐类，如铵盐

等。

(4)沉淀完毕后，应趁热过滤，不需陈化。否则，沉淀久置会失水而聚集得更紧密，使已吸附的杂质

难以洗去。

无定形沉淀一般含杂质的量较多，如果准确度要求较高时，应当进行再沉淀。

3、均匀沉淀法

为改进沉淀结构，已研究发展了另一种途径的沉淀方法—均相沉淀法：沉淀剂不是直接加入到溶

液中，而是通过溶液中发生的化学反应，缓慢而均匀地在溶液中产生沉淀剂，从而使沉淀在整个溶

液中均匀地、缓缓地析出。这样可获得颗粒较粗、结构紧密、纯净而易过滤的沉淀。

（四）沉淀的过滤与干燥
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如何使沉淀完全和纯净、易于分离，固然是重量分析中的首要问题，但沉淀以后的各项操作完成得

好坏，同样影响分析结果的准确度。下面对过滤、洗涤、干燥或灼烧作简要地叙述。

1、沉淀的过滤

沉淀常用滤纸或玻璃砂芯滤器过滤。对于需要灼烧的沉淀，常用无灰滤纸过滤。滤纸的紧密程度

不同，应根据沉淀的性状选用不同的滤纸。一般非晶形沉淀，如Fe (OH)3、Al (OH)3等，应用疏松的

快速滤纸过滤，以免过滤太慢；粗粒的晶形沉淀，如MgNH4PO4·6H2O，可用较紧密的中速滤纸；较

细粒的沉淀，如BaSO4、偏锡酸等，应选用最紧密的慢速滤纸，以防沉淀穿过滤纸。

重量分析用的漏斗应为长颈的，锥形顶角应为60°。在过滤时，滤纸应紧贴漏斗，这样才能使漏

斗颈中充满滤液，利用液柱下坠曳引漏斗内滤液来加速过滤。盛接滤液的烧杯，其内壁应与漏斗颈

末端接触，以防滤液溅失。

为了使滤纸不致迅速被沉淀堵塞，应采用倾泻法过滤，即将沉淀上澄清液沿玻棒小心倾入漏斗，

尽可能使沉淀留在杯中。

目前烘干法逐渐代替灼烧沉淀的方法，尤其是用有机沉淀剂时，烘干法应用日多。需烘干的沉淀，

一般用玻璃砂芯坩埚或玻璃砂芯漏斗过滤。过滤时，将滤器安置在具有橡皮垫圈或有孔塞的抽滤瓶

上，连接抽气装置，减压过滤。

用玻璃砂芯滤器前，应将所用玻璃砂芯滤器洗净，并在烘干沉淀的温度下（一般不超过200 ℃）

反复烘过，放置干燥器中冷却至室温（约需30 min），准确称量，直至恒重。

用玻璃砂芯滤器进行过滤，和用滤纸一样，要采用倾泻法。对滤液同样要检查是否有穿漏现象。

倾泻完清液后，再倾入沉淀浊液过滤。

2、沉淀的洗涤

洗涤沉淀是为了洗去沉淀表面吸附的杂质和混杂在沉淀中的母液。洗涤时要尽量减少沉淀的溶解

损失和避免形成胶体，因此需选择合适的洗液。选择洗液的原则是：对于溶解度很小而又不易成胶

体的沉淀，可用蒸馏水洗涤；对于溶解度大的晶形沉淀，可用沉淀剂稀溶液洗涤，但沉淀剂必须是

在烘干或灼烧时易挥发或易分解的，例如用 (NH4)2C2O4稀溶液洗涤Ca C2O4沉淀；对于溶解度较小

而又可能分散成胶体的沉淀，应采用易挥发的电解质稀溶液洗涤，例如用NH4NO3稀溶液洗涤Al

(OH)3。

用热洗涤液洗涤，则过滤较快，且能防止形成胶体，但沉淀溶解度随温度升高而增大较快的沉淀，

则不能用热洗液洗涤。

洗涤开始时，一般仍采用倾泻法，即加适量洗液于盛有沉淀的烧杯中，充分搅和，放置澄清，将

澄清液用倾泻法过滤。如此洗涤几次，每次应尽可能将澄清液滗出。洗涤若干次后，可将沉淀转移
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到滤纸上。沉淀全部转移后，再洗涤沉淀几次，直到将沉淀洗净。沉淀洗净与否应进行检查，一般

是定性检查最后流出的洗液是否还显示某种离子的反应。如用BaCl2沉淀SO42-生成的BaSO4沉淀，应

洗涤到滤液中不含氯离子为止。

洗涤必须连续进行，一次完成，不能将沉淀干涸放置太久。尤其是一些非晶形沉淀，放置凝聚后，

就不易洗净。

洗涤沉淀时，既要将沉淀洗净，又不能用过多的洗涤剂，以免增加沉淀的溶解损失。用适当少的

洗液，分多次洗涤，每次加洗液前，应尽量使前次洗液流尽，可以提高洗涤效率。

3、沉淀的干燥

干燥是为了除去沉淀中的水分和可挥发物质，使沉淀组成固定为称量形式。

4、沉淀的灼烧

灼烧除为了除掉沉淀中水分和易挥发物以外，有时还为了使沉淀在较高温度分解为组成固定的称

量形式。例如沉淀得到的SiO2，含有化合水（SiO2·xH2O），经烘干也不易除尽；用动物胶法沉淀的

SiO2，其中尚含有动物胶，必需在高温灼烧，才能除去化合水和动物胶。

灼烧温度一般在800 ℃以上，因此不能用玻璃砂芯滤器，常用瓷坩埚。若需用氢氟酸处理沉淀，

则应用铂坩埚。

灼烧用的瓷坩埚和盖，应预先在灼烧沉淀的高温下灼烧15 min ~ 20 min，冷却（约需40 min），

称量，直至恒重。然后用滤纸包好沉淀，放入已灼烧至恒重的坩埚中。再加热烘干、焦化、灼烧至

恒重。沉淀灼烧所需的温度和时间，随沉淀不同而异。

坩埚和沉淀经灼烧、称量到达恒重后，即可由沉淀质量计算结果。

四、计算及实例
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教案编号 08

授课题目 滴定分析常用仪器及操作 （选学）

授课学时 4 课时

课 型 理论（ √ ）；实验（ ）；见习（ ）；实训（ ）；其它（ ）

教学目标

一、了解分析天平的分类、构造及使用方法。

二、熟悉直接称量法和减量称量法。

三、掌握滴定管的分类、洗涤、干燥及操作方法。

四、掌握容量瓶的分类、洗涤、干燥及操作方法。

五、掌握移液管的分类、洗涤、干燥及操作方法。

教学重点

一、减量称量法的操作要点。

二、滴定管的使用。

三、容量瓶的使用。

四、移液管的使用。

教学难点

一、减量称量法的操作要点。

二、滴定管的使用。

三、容量瓶的使用。

四、移液管的使用。

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
第一节 1 课时，第二节 1 课时，第三节 1 课时，第四节 1 课时

思 考 题 无

作 业 无

思政元素

1.滴定分析常用的仪器主要有滴定管、容量瓶、移液管等。这些仪器的

使用需要严格遵循操作规范，体现了科学实验中严谨求实的态度。

2.滴定管、容量瓶、移液管等仪器在使用前需要进行清洗、干燥和校准。

体现了对实验设备的尊重和对实验结果负责的态度，也反映了精益求精

的工作作风。

3.滴定过程中需要控制滴定速度，观察颜色变化，准确判断滴定终点。

要求实验者具备高度的专注力和耐心，体现坚韧不拔、持之以恒的精神。

4.滴定分析要求准确记录数据，并进行科学处理，体现诚信为本的科学

道德。

教学后记
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滴定分析常用仪器及基本操作

第一节 分析天平

一、工作原理：

称量原理是电磁力与物质的重力相平衡。

称量通过支架连杆与一线圈相连，该线圈置于固定的永久磁铁——磁钢之中，当线圈通电时自

身产生的电磁力与磁钢磁力作用，产生向上的作用力。该力与称盘中称量物的向下重力达平衡时，

此线圈通入的电流与该物重力成正比。利用该电流大小可计量称量物的重量。

二、天平的校准

1、环境温度变化需要校准

由于环境温度的变化会导致电路中磁通量和流经线圈的电流的变化，影响电子天平的称量结果。

温差超过一定限度是无法补偿的。这时就需要校准。

2、移动天平要校准

电子天平与机械天平相同之处都是利用平衡原理，不同之处是用电磁力取代了平衡物体重量（重

力）的砝码重量（重力）。由于地球引力存在，任何一个有质量的物体其重量都会受到重力加速度

的影响。显然，由于重力的影响，用电子天平称量时就无法得到相同的称量结果。这就需要校准技

术。

3、校准方法

（1）外校准：轻按 CAL 键当显示器出现 CAL-时，即松手，显示器就出现 CAL-100 其中“100”为闪

烁码，表示校准砝码需用 100g 的标准砝码。此时就把准备好“100g”校准砝码放上称盘，显示器即出

现"----"等待状态，经较长时间后显示器出现 100.000g，拿去校准砝码，显示器应出现 0.000g，若出

现不是为零，则再清零，再重复以上校准操作。

（2）内部校准：天平进入校准程序后，通过内置砝码．对天平进行全自动的校准，这个校准程序
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可以随时进行。

校准程序：CAL—CAL In—CAL⋯ 一一 CAL dn 一右边按钮向下旋转一 CAL⋯ 一一 CAL uD

一按钮转回—CAL⋯ 一 CAL End—— ．0000。自校结束。

电子天平开机显示零点，不能说明天平称量的数据准确度符合测试标准，只能说明天平零位稳

定性合格。注意：为了得到准确的校准结果最好重复以上校准操作步骤两次。

三、使用步骤

1、调水平：天平置于稳定的工作台上，避免振动、气流及阳光照射。称量前观察天平是否水平。水

平仪水泡偏移，需调整水平调节脚，使水泡位于水平仪中心。

2、开启显示器：按 ON 键，显示器全亮，约 2s 后显示称量模式 0.0000。读数时应关上天平门。

3、称量：称量按“TAR” 键，显示为零后，置称量物于秤盘上，待数字稳定及显示器左下角的“0”标

志消失后，即可读出称量物的质量值。

4、去皮称量：按“TAR”键清零，置容器于称盘上，天平显示容器质量，再按“TAR”键，显示零，即

去皮称重。再置称量物于容器中，或将称量物（粉末状物或液体）逐步加入容器中直至达到所需质

量，待显示器左下角“0”消失，这时显示的是称量物的净质量。

5、使用完天平后，关好天平，取下称量物和容器。检查天平上下是否清洁，若有脏物，用毛刷清扫

干净。罩好防尘布罩，填写天平使用登记簿后方可离开天平室。

四、注意事项

电子天平初次连接到交流电源后，或者在断电相当长时间以后，必须使天平预热最少 30min。

只有经过充分预热以后，天平才能达到所需的工作温度。

称量易挥发和具有腐蚀性药品如 NaOH 时，请用烧杯称量，不要用称量纸和滤纸，以免腐蚀和

损坏天平,不得称量热的物体。

不要手压天平秤盘和剧烈振动秤盘。不要超重。

每次称完后，请将天平内外以及实验台打扫干净（切勿扫入中央传感器孔），以免影响下一次

的使用。并且将自己所用的物品带走包括垃圾纸。

被称的物品不要超过天平的上限，称量较重的物品，待读数稳定后，最好不要超过 1 分钟，否

则会使传感系统疲劳，影响天平的灵敏度。

被称的物品尽可能放在秤盘的中央并要求轻放。

第二节 滴定管

滴定管是滴定时用来准确测量流出的滴定剂体积的量器。常量分析用的滴定管容积为 50mL 和
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25mL，最小分度值为 0.1mL，读数可估计到 0.01mL。

实验室最常用的滴定管有两种：其下部带有磨口玻璃活塞的酸式滴定管（也称具塞滴定管），

如图 (a)所示；另一种是碱式滴定管，它的下端连接像皮软管，内放玻璃珠，橡皮管下端再连尖嘴

玻璃管，见图 (b)。

滴定管

酸式滴定管只能用来盛放酸性、中性或氧化性溶液，不能盛放碱液，磨口玻璃活塞会被碱类溶

液腐蚀，放置久了会粘连住。碱式滴定管用来盛放碱液，不能盛放氧化性溶液如 KMnO4、I2 或 AgNO3

等，避免腐蚀橡皮管。

近年来又制成了聚四氟乙烯酸碱两用滴定管，其旋塞是用聚四氟乙烯材料做成的，耐腐蚀、不

用涂油、密封性好。本书主要介绍前两种滴定管的洗涤和使用方法。

一、滴定管使用前的准备

1、滴定管的洗涤。

无明显油污的滴定管，直接用自来水冲洗。若有油污，则用洗涤剂和滴定管刷洗涤，或直接用

超声波洗涤器洗涤。

洗涤后，先用自来水将管中附着的洗液冲净，再用蒸馏水洗几次。洗净的滴定管的内壁应完全

被水均匀润湿而不挂水珠。

2、活塞涂油和检漏。

酸式滴定管使用前，应检查活塞转动是否灵活而且不漏。如不符合要求，则取下活塞，用滤纸

擦干净活塞及塞座。用手指蘸取少量（切勿过多）凡士林，在活塞大头端涂极薄的一层（注意远离

活塞孔），在塞座小端内涂少量，把活塞径直插入塞座内，向同一方向转动活塞（不要来回转），

直到从外面观察到凡士林均匀透明为止。如果是滴定管的出口管尖堵塞，可先用水充满全管，将出

口管尖浸入热水中，温热片刻后，打开活塞，使管内的水流突然冲下，将溶化的油脂带出。最后用

小孔胶圈套在玻璃旋塞小头槽内，防止塞子滑出而损坏。
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碱式滴定管使用前应检查橡皮管长度是否合适，是否老化变质。要求橡皮管内玻璃珠的大小合

适，能灵活控制液滴。如发现不合要求，应重新装玻璃珠和橡皮管。

滴定管使用之前必须严格检查，确保不漏。检查时，将酸式滴定管装满蒸馏水，把它垂直夹在

滴定管架上，放置 5min。观察管尖，是否有水滴滴下，活塞缝隙处是否有水渗出，若不漏，将活塞

旋转 180°，静置 5min，再观察一次，无漏水现象即可使用。碱式滴定管只需装满蒸馏水直立 5min，

若管尖处无水滴滴下即可使用。

检查发现漏液的滴定管，必须重新装配，直至不漏，滴定管才能使用。检漏合格的滴定管，需

用蒸馏水洗涤 3～4 次。

3、装入溶液和赶气泡。

首先将操作溶液摇匀，使凝结在瓶内壁上的液珠混入溶液。操作溶液应小心地直接倒入滴定管

中，不能用其它容器（如烧杯、漏斗等）转移溶液。其次，在加满操作溶液之前，应先用少量此种

操作溶液洗滴定管 2～3 次，以除去滴定管内残留的水分，确保操作溶液的浓度不变。倒入操作溶液

时，关闭活塞，用左手大拇指和食指与中指持滴定管上端无刻度处，稍微倾斜，右手拿住细口瓶往

滴定管中倒入操作溶液，让溶液沿滴定管内壁缓缓流下。每次用约 10mL 操作溶液洗滴定管。用操

作溶液洗滴定管时，要注意务必使操作溶液洗遍全管，并使溶液与管壁接触 1～2min，每次都要冲

洗滴定管出口管尖，并尽量放尽残留溶液。然后，关闭好酸式滴定管活塞，倒入操作溶液至“0”刻

度以上为止。为使溶液充满出口管（不能留有气泡），在使用酸式滴定管时，右手拿滴定管上部无

刻度处，滴定管倾斜约 30°，左手迅速打开活塞使溶液冲出，从而可使溶液充满全部出口管。如出

口管中仍留有气泡，可重复操作几次。如仍不能使溶液充满，可能是出口管部分未洗涤干净，必须

重新洗涤。对于碱式滴定管应注意玻璃珠下方的洗涤。用操作溶液洗涤完后，将其装满溶液垂直地

夹在滴定管架上，左手拇指和食指放在稍高于玻璃珠所在的部位，并使橡皮管向上弯曲（见图 ），

出口管斜向上，往一旁轻轻提高挤捏橡皮管，使溶液从管口喷出，再一边捏橡皮管，一边将其放直，

这样可排除出口管的气泡，并使溶液充满出口管。注意，橡皮管放直再松开拇指和食指，否则出口

管仍会有气泡。排尽气泡后，加入操作溶液使之在“0”刻度以上，再调节液面在 0.00mL 刻度处，

备用。如液面不在 0.00mL 时，则应记下初读数。

图 碱式滴定管排气方法
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二、滴定管的使用

1、滴定管的操作。

将滴定管垂直地夹于滴定管架上的滴定管夹上。

使用酸式滴定管时，用左手控制活塞，无名指和小指向手心弯曲，轻轻抵住出口管，大拇指在

前，食指和中指在后，手指略微弯曲，轻轻向内扣住活塞，手心空握，如图 （a）所示。转动活塞

时切勿向外（右）用力，以防顶出活塞，造成漏液。也不要过分往里拉，以免造成活塞转动困难，

不能自如操作。

使用碱式滴定管时，左手拇指在前，食指、中指在后，三指尖固定住橡皮管中玻璃珠，挤橡皮

管内玻璃珠的外侧（以左手手心为内），使其与玻璃珠之间形成一条缝隙，从而放出溶液，见图（b）。

注意不能捏玻璃珠下方的橡皮管，当松开手时空气进入而形成气泡，也不要用力捏硬度玻璃珠，或

使玻璃珠上下移动。

要能熟练自如地控制滴定管溶液流速的技术：①使溶液逐滴连续滴出；②只放出一滴溶液；③

使液滴悬而未落（滴定管的管尖，在瓶内靠下时即为半滴。工厂中，熟练的分析工快速旋转一周活

塞也可为半滴。）。

2、滴定操作。

滴定通常在锥形瓶中进行，锥形瓶下垫白瓷板作背景，右手拇指、食指和中指捏住瓶颈，瓶底

离瓷板约 2～3cm。调节滴定管高度，使其下端伸入瓶口约 1cm。左手按前述方法操作滴定管，右手

用手腕的力量摇动锥形瓶，使瓶内液体逆时针方向作水平圆周运动，边滴加溶液边摇动锥形瓶（注

意不要用大臂带动小臂摇，在整个滴定过程中，大臂始终处于放松状态。），见图 （c）。

图 滴定管与滴定操作

在整个滴定过程中，左手一直不能离开活塞使溶液自流。摇动锥形瓶时，要注意勿使溶液溅出、

勿使瓶口碰滴定管口，也不要使瓶底碰白瓷板，不要前后振动。一般在滴定开始时，无可见的变化，

滴定速度可稍快，一般为 10 mL/min，即 3～4 滴/s。滴定到一定时候，滴落点周围出现暂时性的颜
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色变化。在离滴定终点较远时，颜色变化立即消逝。临近终点时，变色甚至可以暂时地扩散到全部

溶液，不过在摇动 1～2 次后变色完全消逝。此时，应改为滴 1 滴，摇几下。等到必须摇 2～3 次后，

颜色变化才完全消逝时，表示离终点已经很近。微微转动活塞使溶液在悬出口管嘴上形成半滴，但

未落下，用锥形瓶内壁将其沾下。然后将瓶倾斜把附于壁上的溶液洗入瓶中，再摇匀溶液。如此重

复直至刚刚出现达到终点时出现的颜色而又不再消逝为止。一般 30s 内不再变色即达到滴定终点。

每次滴定最好都从读数 0.00 开始，也可以从 0.00 附近的某一读数开始，这样在重复测定时，使

用同一段滴定管，可减小误差，提高精密度。

滴定完毕，弃去滴定管内剩余的溶液，不得倒回原瓶。用自来水、蒸馏水冲洗滴定管，并装入蒸馏

水到刻度以上，用一小玻璃管套在管口上，保存备用。

3、滴定管读数。

滴定开始前和滴定终了都要读取数值。读数时可将滴定管夹在滴定管夹上，也可以从管夹上取

下，用右手大拇指和食指捏住滴定管上部无刻度处，使滴定管自然下垂，两种方法都应使滴定管保

持垂直。在滴定管中的溶液形成一个弯液面，无色或浅色溶液的弯液面下缘比较清晰，易于读数。

读数时，使弯曲液面的最低点与分度线上边缘的水平面相切，视线与分度线上边缘在同一水平面上，

以防止误差。因为液面是球面，改变眼睛的位置会得到不同的读数，见图 （a）。

图 滴定管读数

为了便于读数，可在滴定管后衬读数卡。读数卡可用黑纸或涂有黑长方形（约 3cm×1.5 cm）

的白纸制成。读数时，手持读数卡就在滴定管背后，使黑色部分在弯液面下约 1mm 处，此时即可看

到弯液面的反射层成为黑色，然后读此黑色弯液面下缘的最低点，见图 （b）。

在使用带有蓝色衬背的滴定管时，液面呈现三角交叉点，应读取交叉点与刻度相交之点的读数。

见图 （c）。

颜色太深的溶液，如 KMnO4、I2 溶液等，弯曲液面很难看清楚，可读取液面两侧的最高点，

此时视线应与该点成水平。
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必须注意，初读数与终点读数应采用同一读数方法。刚刚添加完溶液或刚刚滴定完毕，不要立

即调整零点或读数，而应等 0.5mm～1min，以使管壁附着的溶液流下来，使读数准确可靠。读数须

准确至 0.01mL。读取初读数前，若滴定管尖悬挂液滴时，应该用锥形瓶外壁将液滴沾去。在读取终

读数前，如果出口管尖悬有溶液，此次读数不能取用。

第三节 容量瓶

容量瓶是细颈梨形的平底玻璃瓶，带有玻璃磨口塞或塑料塞。颈上有标线，表示在所指温度下

（一般为 20℃），当液体充满到标线时瓶内液体体积。容量瓶主要用于配制标准溶液或试样溶液，

也可以用于将一定量的浓溶液稀释成准确体积的稀溶液。通常有 25mL、50mL、100mL、250mL、

500mL、1000mL 等数种规格。

一、容量瓶的准备

容量瓶在使用前应先检查瓶塞是否漏水，其方法是加自来水至标线附近，塞紧瓶塞。用食指按

住塞子，将瓶倒立 2min，如图 （a）所示。

图 容量瓶的操作示意图

用干滤纸沿瓶口缝隙处检查看有无水渗出。如果不漏水，将瓶直立，旋转瓶塞 180°，塞紧，

再倒立 2min，如仍不漏水，则可使用。

检验合格的容量瓶应洗涤干净。洗涤方法、原则与洗涤滴定管相同。洗净的容量瓶内壁应均匀

润湿，不挂水珠，否则必须重洗。

必须保持瓶塞与瓶子的配套，标以记号或用细绳、橡皮筋等把它系在瓶颈上，以防跌碎或与其

它瓶塞混乱。

二、容量瓶的操作

由固体物质配制溶液时，准确称取一定量的固体物质，置于小烧杯中，加水或其它溶剂使其全
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部溶解（如果物质难溶，可盖上表面皿，加热溶解，但须放冷后才能转移），定量转移入容量瓶中。

转移时，将玻璃棒伸入容量瓶中，使其下端靠在瓶颈内壁，上端不要碰瓶口，烧杯嘴要紧靠玻璃棒，

使溶液沿玻璃棒和内壁流入，如图（b）所示。溶液全部转移后，将玻璃棒稍向上提起，同时使烧杯

直立，将玻璃棒放回烧杯。用洗瓶蒸馏水吹洗玻璃棒和烧杯内壁，将洗涤液也转移至容量瓶中。如

此重复洗涤多次（至少 3 次）。完成定量转移后，加水至容量瓶容积的 3/4 左右时，将容量瓶摇动

几周（勿倒转），使溶液初步混匀。然后把容量瓶平放在桌上，慢慢加水到接近标线 1cm 左右，等

1～2min，使粘附在瓶颈内壁的溶液流下。用细长滴管伸入瓶颈接近液面处，眼睛平视标线，加水至

弯曲液面最低点与标线相切。立即塞上干燥的瓶塞，按图 （c）握持容量瓶的姿势（对于容积小于

100mL 的容量瓶，只用左手操作即可），将容量瓶倒转，使气泡上升到顶。将容量瓶正立后，再次

倒立振荡，如此重复 10～20 次，使溶液混合均匀。最后放正容量瓶，打开瓶塞，使其周围的溶液流

下。重新塞好塞子，再倒立振荡 1～2 次，使溶液全部充分混匀。

注意不能用手掌握住瓶身，以免体温造成液体膨胀，影响容积的准确性。热溶液应冷却至室温

后，才能注入容量瓶中，否则可造成瓶塞粘住，无法打开。配好的溶液如需保存，应转移到试剂瓶

中，垫上纸片。容量瓶也不能加热，更不得在烘箱中烘烤。

第四节 移液管（吸管）

吸管是用来准确移取一定体积液体的玻璃量器。

一、分类

吸管分单标线吸管（移液管）和分度吸管（吸量管）两类，见图。

图 吸管 图 放出溶液操作

单标线吸管，用来准确移取一定体积的溶液。吸管上部刻有一标线，此标线是按放出液体的体
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积来刻度的。常见的单标线吸管有 5mL、10mL、25mL、50mL 等规格。分度吸管是带有分刻度的移

液管，用于准确移取所需不同体积的液体。单标线吸管标线部分管直径较小，准确度较高；分度吸

管读数的刻度部分管直径较大，准确度稍差，因此当量取整数体积的溶液时，常用相应大小的单标

线吸管而不用分度吸管。分度吸管在仪器分析中配制系列溶液时应用较多。

二、吸管的洗涤

洗涤前要检查吸管的上口和排液嘴，必须完整无损。吸管一般先用自来水冲洗，然后用铬酸洗

液洗涤，让洗液布满全管，停放 1～2min，洗液放回原瓶。用洗液洗涤后，沥尽洗液，用自来水充

分冲洗，再用蒸馏水洗 3 次。洗好的吸管必须达到内壁与外壁的下部完全不挂水珠，将其放在干净

的吸管架上。

三、吸管的操作

移取溶液前，先吹尽管尖残留的水，再用滤纸将吸管尖内、外的水擦去，然后移取待取溶液洗

涤 3 次，以确保所移取的操作溶液浓度不变。注意勿使溶液回流，以免稀释及玷污溶液。

移取待取溶液时，将吸管尖插入液面下 1～2cm。吸管尖不应伸入液面太深，以免管外壁粘附过

多的溶液；也不应伸入太少，否则液面下降后吸空。当管内液面借洗耳球的吸力而慢慢上升时，吸

管尖应随着容器中液面的下降而下降。当管内液面升高到刻度以上时，移去洗耳球，迅速用右手食

指堵住管口（食指最好是潮而不湿），将管上提，离开液面。稍松右手食指（使食指的压力减小，

注意不要离开管口），用右手拇指及中指轻轻捻转管身，使液面缓慢而平稳地下降，直到溶液弯液

面的最低点与刻度上边缘相切，视线与刻度上边缘在同一水平面上，立即停止捻动并用食指按紧管

口，保持容器内壁与吸管口端接触，以除去吸附于吸管口端的液滴。取出吸管，立即插入承接溶液

的器皿中，使容器倾斜而管直立，松开食指，让管内溶液自由地顺壁流下，最后停靠 30 秒。在整个

排放和等待过程中，流液口尖端和容器内壁接触保持不动，如图 所示。对于单标线吸管，待液面下

降到吸管尖后，需等待 15s 再取出吸管。

使用分度吸管移取溶液时，吸取溶液和调节液面至上端标线的操作与单标线吸管相同。放液时

要用食指控制管口，使液面慢慢下降至所需刻度相切时，按住管口，随即将吸管从接受容器中移开。

吸管用完后应立即用自来水冲洗，再用蒸馏水冲洗干净，放在吸管架上备用。
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