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参考资料

1.《分析化学》（第五版）（上、下册），武汉大学主编，

高等教育出版社，2007

2、《分析化学实验》第四军医大学内部使用教材，2004

3、《分析化学》期刊，中国科学院长春应用化学研究所和

中国化学会共同主办（月刊）

5、《实验仪器分析》，北京大学化学系仪器分析教学组编，

北京大学出版社，2007

6、《分析化学学习指导与习题集》，第 2版，李发美主编，

人民卫生出版社，2008（普通高等教育“十一五”国家级

规划教材）

7、《分析化学实验指导》，第 2版，李发美主编，人民卫

生出版社，2008（普通高等教育“十一五”国家级规划教

材）

班级 药学 241、中药学 241 总人数 105

考核方式 考试

主要教学方法及

手段
多媒体讲授、师生互动、案例分析、练习法

备注



授课题目（章、节） 绪论 学时：3

教学目标

【基本要求】了解分析化学的任务、特点、发展趋势及其在药学各专业中的作用；熟悉

分析化学的分类、分析过程和步骤；了解分析化学的要求和学习方法。

【课程思政】

量的概念与科学计量：常量分析、半微量分析和微量分析的学习，强化了学生对“量”

的概念的理解和科学计量的重要性。

科学发展的历史观：分析化学经历了三次重大变革，这一历史进程教育学生认识到科学知识

的发展是逐步积累和革命性变革的结果，体现了对科学历史的尊重和学习。

遵循规范与标准：样品的检验方法强调遵循国家标准或行业标准，体现了对规则的尊重和遵

守，培养学生的规范意识。

教学重难点 熟悉分析化学的分类、分析过程和步骤；

教学方法及

手段
讲授、讨论

课程思政

严谨的工作作风：

在分析化学的流程中，从制订分析计划到取样、试样制备、含量测定，每一步都要求学

生必须具有严谨的工作作风，以确保分析结果的准确性和可靠性。

科学态度与责任感：

学习分析化学不仅是掌握理论和技能，更是培养严谨的工作作风和科学态度，这体现了

对科学工作的责任感和对结果的尊重。

量的概念与科学方法：

分析化学强调对“量”的概念的理解和科学方法的应用，这有助于培养学生的科学思维

和量化分析能力。

一、教学内容

第一章 绪 论

第一节 分析化学的任务和分类（45min）

分析化学是研究物质化学组成的表征和测量的科学，主要任务是鉴定

物质的化学组成、结构和测量有关组分的含量。

一、定性分析、定量分析和结构分析（按分析任务分）

定性分析：其任务是鉴定物质所含的化学组成，即鉴定物质由哪些元素、

原子团、官能团或化合物所组成；

定量分析：测定各组分的相对含量；

结构分析：研究所含组分的分子结构、晶体结构或形态。

二、无机分析和有机分析（按分析对象分）

三、化学分析和仪器分析（按测定原理分）

1.以物质的化学反应为基础的分析方法称为化学分析法。

板书设计

第一节 分析化学的任务和分

类

第二节 分析化学的发展趋势

第三节 分析过程和步骤
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化学分析法又可以分为化学定性分析和化学定量分析。

其特点是仪器简单、操作简便，结果准确、应用范围广。

缺点是灵敏度低，分析速度慢。

2.以被测物质的物理性质和物理化学性质为基础的分析方法称为仪器分析

法。

按照分析原理的不同可以分为光学分析（简介）、电化学分析（简介）、

色谱分析（简介）、质谱分析（简介）

3.播放视频（质谱分析介绍）

四、常量分析、半微量分析和微量分析（按试样用量和被测组分的含量分）

五、练习题（学生举手回答）

第二节 分析化学的发展趋势（30min）

一、分析化学发展所经历的三次变革

第一次变革：19 世纪末 20 世纪初，分析化学由一门技术发展为一门

独立的学科。经典分析化学。

第二次变革：20 世纪 40 年代以后，分析化学从经典分析化学发展成

了现代分析化学。

第三次变革：20 世纪 70 年代末开始至现在，分析化学发展到了分析

科学阶段。

二、分析化学的发展趋势

—— 分析仪器已成为分析化学研究的重要内容

—— 分析化学的主要应用领域正在向生命科学领域转移

······

第三节 分析过程和步骤（55min）

一、流程

二、每个步骤要做什么

1.制订分析计划：根据试样的来源、测定的对象、测定的样品数、可能存

在的影响因素等，制订一个初步的分析计划。

2.取样：原则：必须具有代表性，坚持随机、客观、均匀和合理。具体操

作方法按国家标准或行业标准。

3.试样的制备

溶解法：水、酸、碱、有机溶剂

熔融法：利用酸性或碱性溶剂与试样在高温下反应，使被测组分转变成可

溶于水或酸、碱的化合物。

干扰物质的分离：沉淀法、挥发法、萃取法、色谱法



5

4.含量测定

根据试样的组成、被测组分的性质及含量、测定要求和干扰物质的情况等，

选择恰当的分析方法进行含量测定。

常量组分（＞1%）：滴定分析

微量组分（0.01%～1%）：仪器分析

5.分析结果的表示：

待测组分的化学表示形式：分析结果通常以待测组分实际存在形式的含量

表示。如：测定某试样磷含量：P、P2O5 、PO43- 、HPO42- 、H2PO4-

如待测组分实际存在形式不清楚：以其氧化物、元素或离子形式表示（MgO、

Fe2O3）。

待测组分含量的表示方法：

固体试样：用质量分数表示；药物分析中也可用含量百分数表示。

液体试样：用质量浓度表示，也常用物质的量浓度和质量分数（无机溶液，

36%HCL）、体积分数（有机溶液，75%酒精）表示。

6. 分析结果的评价：定量分析根据实验数据，计算测定结果，运用统计学

的方法对分析测定所提供的信息进行有效的处理，对测定结果的可靠性作

出科学合理的分析判断，再写出书面报告。

三、如何学好分析化学

一、学习分化的目的

学习分化的目的有：掌握基本理论、方法、实验技能；培养严谨的工作作

风和科学的态度；建立准确的量的概念；培养和训练科学研究素质。

二、学习分化的要求

①掌握分析化学的基本原理

②树立正确的“量”的概念

③重视分析化学实验课

④课前预习，课上认真听讲，做好笔记

⑤课后复习，善于总结，做好习题。

三、小结

四、布置作业

预习下一节的内容；



授课题目（章、节） 第二章 误差和分析数据处理 学时：6

教学目标

【掌握】掌握与误差有关的一些基本概念、误差的产生原因及减免方法、准确度和精密度的表

示方法及有关计算和有效数字的修约规则及运算规则。

【熟悉】熟悉显著性检验的目的和方法，可疑数据的取舍方法，置信区间的含义及表示方法。

了解误差的分布、传递规律和处理变量之间关系的统计方法 —— 相关与回归。

【课程思政】

实事求是的态度：通过学习误差分析和数据处理，学生被教育要实事求是地面对实验结果，不

夸大也不忽视误差，体现了对客观事实的尊重。

精益求精的工匠精神：在追求分析结果的准确度时，培养学生精益求精的工匠精神，不断优化

实验方法和提高实验技能。

批判性思维：可疑值的取舍部分要求学生具备批判性思维，能够识别和处理异常数据，这有助

于培养学生的分析判断能力和科学怀疑精神。

教学重点
误差产生的原因、减免方法，准确度和精密度的表示法及有关计算；有效数字的修约规则及运

算规则。

教学难点
误差的分布、传递规律和处理变量之间关系的相关与回归分析、显著性检验的方法、 可疑数据

的取舍方法、置信区间的含义及表示方法。

教学方法及

手段

讲授、讨论、案例教学法

新课导入：

在任何一项分析工作中，用同一个分析方法，测定同一个样品，虽然经

过多次测定，测定结果并不是完全一致的，这说明在测定过程中存在误差。

作为药学分析人员，最基本的素质就是要了解产生误差的原因及表示方法，

尽可能将误差减小到最小，提高分析的准确度。

第一节 定量分析误差（45min）

一、系统误差(又称可测误差)—误差的主要来源

1.系统误差—指由分析过程中某些确定的、经常性的因素而引起的误差。

2.系统误差的特点：重现性、单向性、可测性

3.产生系统误差的主要原因：

①方法误差：校正方法

②仪器和试剂误差；校正方法

③操作误差

④系统误差的判断——回收实验

二、随机误差（又称偶然误差或不可测误差）

1.随机误差—指由于一些难于控制的随机因素引起的误差。

2.产生原因：

（1）如环境温度、湿度、电压、污染情况等的变化引起样品质量、组成、

仪器性能等的微小变化；

（2）操作人员实验过程中操作上的微小差别；

（3）其他不确定因素等所造成。

2.随机误差的特点：不可校正、无法避免、服从统计规律

3.减小方法：适当增加平行测定次数，取平均值表示分析结果。

板书设计

第一节 定量分析误差

第二节 测量值的准确度和精密

度

第三节 有效数字及其运算规

则

第四节 可疑值的取舍

第五节 分析结果的表示方法
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三、小结

四、练习题（学生举手回答）

第二节 测定值的准确度与精密度（90min）

一、精密度与偏差

在相同条件下，多次测量的各测量值之间相互接近的程度，用偏差来衡量。

二、标准偏差和相对标准偏差

1.标准偏差：平均偏差和相对平均偏差表示精密度简单、方便，但是不能很

好地反映实验数据的离散情况，即分散程度，因此常用标准偏差表示精密度，

标准偏差有总体标准偏差和样本标准偏差。

2.总体标准偏差σ：当测定次数趋於无限多时，称为总体标准偏差，用σ表

示如下：

总体— 一定条件下无限多次测定数据的全体。

样本—从总体中抽出的一组测定值。

样本大小（样本容量）—样本中所含测定值的数目。

若样本容量为 n,平行测定数据为 x1,x2,···,xn，则此样本平均值为：

x=  x
n
1

i

当测定次数无限多时，所得的平均值即为总体平均值µ：


n

lim x=μ

无限次测定时，总体的分散程度用总体标准偏差来衡量：

 = n
xi  2)( 

有限次测定（n<20）时，采用样本标准偏差 S 来衡量测定数据的分散程度，

并将样本标准偏差简称为标准偏差。
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S= 1
)( 2




n
xxi

= 1

2




n
di

式中 n 为测定次数，f=n-1 称为自由度。


n

lim
S=

3.标准偏差比平均偏差能更正确、更灵敏地反映测定值的精密度，能更好地

说明数据的分散程度。

例题解析：（板书详细说明计算过程）

测定某溶液的浓度时，平行测定四次，测定结果分别为：0.2025 mol/L、

0.2027 mol/L、0.2024 mol/L、0.2028 mol/L，计算平均值、相对平均偏差、

标准偏差及相对标准偏差。

三、准确度与误差

1.准确度是指测量值（x）与真实值（μ）接近的程度，用误差来衡量。

误差的大小可用绝对误差 E(Absolute Error)和相对误差 RE (Relative

Error)表示

2.真值：在实际工作中，由于任何测量都存在误差，所以不可能测得到真实

值。因此，在分析化学中，通常将约定真值或相对真值作为真实值。真值可

以分为约定真值和相对真值。

约定真值：由国际计量大会规定的值，如相对原子质量、相对分子质量及一

些常数，如π。

相对真值：采用可靠的分析方法，在权威机构认可的实验室里，由不同有经

验的分析工作者，对同一试样进行反复多次试验，由大量数据经数理统计方

法处理后的平均值作为相对真值。常用纯物质的理论值、国家标准局提供的
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标准参考物质的证书上给出的数值、或多次测定结果的平均值当作真值;

3. 例子： 分析天平称量两物体的质量各为 1.6380 g 和 0.1637 g，假定两

者的真实质量分别为 1.6381 g 和 0.1638 g，计算两者称量的绝对误差和相

对误差。（让学生计算并说出二者的差别在哪）

大家从计算结果中有没有发现绝对误差相等，但是相对误差相差了10倍呢？

这是为什么？

从上述计算结果来看，两份试样称量的绝对误差完全相等，但相对误差不同，

即第二份的相对误差比第一份的相对误差大 10 倍，故第一份称量误差更小。

因此，相对误差的大小不仅与分析天平的精度有关，还跟称量试样的质量有

关。

四、课堂活动

（一）准确度与精密度的关系

1. 请大家观察一下下面这个图，讨论一下这个图说明了什么？

由图可以看出：

A：精密度、准确度都高，测量结果准确可靠。

B：精密度高，但准确度低，测量结果不可靠。

C：准确度、精密度都较差，测量结果更不可靠。

D：精密度很差，其测量结果也不可靠。

结论：准确度高一定要精密度高，精密度高不一定准确度高。只有消除了系

统误差，精密度高准确度才高。因此，精密度是保证准确度的先决条件，在

评价分析结果时，既要有高的精密度，还要有高的准确度。

（二）达到一定准确度最小称量量计算

如果要求分析结果达到 0.1%的准确度（这里的 0.1%指的是相对误差）
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使用灵敏度为 0.1mg（万分之一的天平）的天平称取，至少要称多少？

如果要求分析结果达到 0.1%的准确度（这里的 0.1%指的是相对误差）

使用灵敏度为 0.1mg（万分之一的天平）的天平称取，前后需要读取两次读

数，因此，误差为 0.2mg（这里是绝对误差），称取的样品应当使最多 0.2mg

的误差要在 0.1%以内，即，绝对误差/称量值=相对误差，即，0.2mg/x=0.1%，

x 计算得到为 0.2g，所以至少要称 0.2g

（三）达到一定准确度最小滴定体积计算

您能解释在滴定分析中，为什么一般要求消耗滴定液（标准溶液）的体

积在 20~25ml 为宜（滴定分析的相对误差一般要求达到 0.1%）？

滴定管读数最大绝对误差=0.02ml

相对误差=绝对误差/消耗标准溶液的体积=0.1%

消耗标准溶液的体积=0.02/0.1%=20ml

虽然使用的标准溶液越多越准确，但我们不能无限的增加使用量，从节约的

角度和从快速滴定的角度也应该有个限量，因此常用 20-30ml。

五、小结（提高分析结果准确度的方法）

六、练习题（请同学们思考后举手回答）

第三节 有效数字及其运算规则（45min）

新课导入：在定量分析中，为了得到准确的测量结果，不仅要准确的测定各

种数据，而且还要正确的记录和计算。在记录数据和计算分析结果时，要准

确到什么程度，要保留儿位数字，才符合客观要求呢?就必须了解有效数字

的有关问题。

一、有效数字的意义和位数

在分析工作中实际上能测量到的数字。在记录测量数据时，只允许保留

一位可疑数（欠准数），即只有末位数欠准。有效数字不仅能表示数值的大

小，还可反映测量的精确程度。

计算有效数字位数时，必须注意“0”的位置。

① 数据中 0 的作用：

a. 作普通数字用：位于数字（1~9）前的 0 不是有效数字（如：0.03，

0.017）；

b. 作定位用：数字中间或小数中非0数字后面的“0”是有效数字（1.006，

3.107）。

3.0042 , 67.325 五位

0.3000 , 32.18% 四位

0.308 , 2.37×105 三位

0.030 , pH=7.20 二位

0.03 , 2×105 一位

3600 , 100 不确定

② pH 等对数值，有效数字的位数决定于小数点后数字的位数。例如：

pH=12.00，即[H+]=1.0×10-12mol/L，有效数字只有两位。
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③ 实际工作中，首位为 8或 9的数据，有效数字的位数可多记一位（如

98）。

④ 误差和偏差，只取一位，最多两位有效数字。如 Rd=0.04%。

二、课堂活动

请你想想在台秤和在分析天平上称得同一物质的质量，其有效数字位数表

示是否相同？以此解释有效数字位数的意义。（请同学们联想实验中用到的

不同精度的天平讨论后回答）

答：有效数字位数不同。例如在万分之一分析天平上称取试样 0.5000g，这

不仅表明试样的质量 0.5000g，还表明称量的误差在±0.0002g 以内。如将

其质量记录成0.50g，则表明该试样是在台称上称量的，其称量误差为0.02g，

故记录数据的位数不能任意增加或减少。

三、有效数字的记录、修约及运算规则

1.有效数字的记录 记录数据只保留一位可疑数字。

2.有效数字的修约规则

（1）“四舍六入五留双”。即：当尾数≤4 时舍去；当尾数≥6 时进位；当

尾数为 5 而后面的数为 0 时，则偶舍奇入；当尾数为 5 而后有不是零的数时

进位。

注意：进行数字修约时只能一次修约完成，不能分步修约。

例子：

将下列测量值修约为四位有效数字：

（2）修约数字时应一次修约到位，不能分次修约，

如 2.3457 修约到两位，应为 2.3，

如连续修约则为 2.3457 → 2.346 → 2.35 → 2.4 不对。

（3）运算时可多保留一位有效数字，运算后将再修约到应有位数。

（4）对相对平均偏差、相对标准偏差等进行修约时，要遵循准确度降低原

则，只进不舍，以免人为地提高准确度和精密度。

例：RSD 计算值为 0.123%，修约到一位有效数字为 0.2%，修约到两位有效

数字为 0.13%。

3.有效数字的计算规则

（1）加减法：应以小数点后位数最少（绝对误差最大）的数据为依据。

例如：14.28 + 1.1527 + 0.0473=14.28 + 1.15 + 0.05=15.48

（2）乘除法：应以有效数字位数最少（相对误差最大）的数据为依据。

例如：14.28×1.1527×0.0473 =14.3×1.15×0.0473=0.778

注意：运算中，若有效数字位数最少的因数的首数为“8”或“9”，则积或

商的有效数字位数可比这个因数多取一位。

采用计算器进行计算时，一般不对中间每一步骤的计算结果进行修约，仅对

最后的结果进行修约。
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四、有效数字运算规则在分析化学中的应用

1.正确记录测定值，只保留一位不确定数字；

2.分析结果的表示：高含量组分（>10%），以四位有效数字表示；中等含量

组分（1%-10%），以三位有效数字表示；微量组分（<1%），以两位有效数

字表示。

3.各种误差，一般取一至两位有效数字。

4.课堂活动（请同学们讨论后回答）

在某化药厂分析室，小李和小赵两人同时进行某试样中亚铁含量测定。用万

分之一分析天平称取试样 0.2800g，其分析结果报告分别为：小李 38.20%、

小赵 38.199%，请分析小李和小赵的报告哪一份合理？为什么？

五、小结

六、练习题（请同学们思考后举手回答）

第四节 可疑值的取舍（90min）

新课导入：在在实际的分析工作中经常要遇到的另一问题是极端值的取舍问

题。在一组平行测定的数据中，有时个别数据与其它数据相差较大，这样的

数据称为可疑值，也叫极端值或离群值。如果确定知道此数据由实验差错引

起，可以舍去，否则，应根据一定的统计学方法决定其取舍。

一、可疑值的取舍

（一）可疑值的概念：在一组平行测定数据中，与其他数据相差较大的个别

数据。

（二）取舍方法（Q检验或 G检验）：

（1）Q 检验法（舍弃商法）：测定次数较少时适用，一般为 3-10 次

①将所有测量数据按从小到大顺序排列，算出测定值的极差。

②计算出可疑值与其邻近值之差的绝对值。

③计算舍弃商 Q 计。

最小最大

邻疑

计 xx
xx

Q





④查 Q 值表，如果 Q 计＞Q 表，将可疑值舍去，否则应当保留。

（2） G 检验法

①计算出包括可疑值在内的平均值及标准偏差。

②计算 G 计值。

S
xx

G
可疑

计＝

③由测定次数和要求的置信度，查 G 值表，如果 G 计＞ G表，将可疑值舍去，

否则应当保留。

（3）案例分析：

某学生在测量某一含氯试样时，平行测定 4 次，其结果分别为：15.28%、

15.25%、15.37%和 15.26%。该同学发现平行测定数据中第 3 个测量值与其他
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几个测量值有一定差距，为此，他在结果表示时将第 3 个测量值舍去，用剩

下的 3 个测量值计算平均值（15.26%），以此表示分析结果。该同学处理数

据的方法是否符合要求？

分析：

该同学处理数据的方法不符合要求。理由是该同学在实验过程中未发现

该数据在测量中存在明显过失，不能采用人为方法取舍数据。应采用 Q检验

法或 G 检验法检验后再决定数据的取舍。

（4）例题解析：（板书详细说明计算过程）

（5）思考题（学生动手计算回答）

测定某药物中 Co 的含量（10-4）得到结果如下：

1.25, 1.27, 1.31， 1.40，

用 Grubbs 法和 Q 值检验法判断 1.40 是否保留。

解：① 用 Grubbs 法： x = 1.31 ； s = 0.066

查表 2-3，置信度选 95%，n = 4，G 表 = 1.46

G 计算 < G 表，故 1.40 应保留。

第五节 分析结果的表示方法（45min）

新课导入：在实验中我们经常会获得大量的实验数据，那么对于数据的处理

采取哪些方法？而结果又该如何表示呢？这节课我们就进入分析结果表示

方法的学习。

一、分析结果的表示方法

（一）一般分析结果的表示

一般对于常规或验证性试验
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（1）对试样平行测定 3次

（2）计算相对平均偏差

（3）如果 dR ≤0.2%可认为符合要求，取平均值为测量结果，否则，此次

实验不符合要求，需重做。

例：测定某溶液的浓度，测定结果分别为 0.1097mol/L、0.1101mol/L、

0.1099mol/L。

计算得：

（二）但对于要求非常准确的分析，例如制定分析标准、涉及重大问题的试

样分析、科研成果等所需要的数据，就不能这样简单处理。需要对试样进行

多次平行测定，将取得的多个数据用数理统计的方法进行处理。首先，我们

来了解偶然误差的分布特点。

1.偶然误差的正态分布

（1）正态分布的特点：又称高斯分布，它的数学表达式即正态分布概率密

度函数式

y=f（x）=

2

2

2

2
1 





）（ 

x

e

y 表明测定次数趋于无限时，测定值 xi 出现的概率密度

若以 x 值表示横坐标，y值表示纵坐标，就得到测定值的正态分布曲线。

（2）曲线分析

曲线有最高点，它对应的横坐标值μ即为总体平均值。

μ的数值决定了正态分布曲线在横坐标上的位置，反映了来自某一总体的

测定值向某具体数值集中的趋势。

σ为总体标准偏差，是曲线两侧的拐点之一到直线 x=μ的距离，它表征了

测定值的分散程度。

σ值越小，表明测定值位于μ附近的概率越大，测定的精密度越高；σ

值越大，表明测定值位于μ附近的概率越小，测定的精密度越低。

综上所述：μ和σ一旦和确定后，正态分布曲线的位置和形状也就确定了，

因此这是正态分布的两个基本参数，这种正态分布用 N（μ，σ2）表示。

（3）定量分析中，来自同一总体的偶然误差一般也是服从正态分布的。正
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态分布曲线关于直线 x=μ呈钟形对称，形象地反映了随机误差具有以下的特

点和规律：（随机误差的分布规律）

对称性：绝对值相同的正、负误差出现的几率相等

单峰性：小误差出现的几率大，大误差出现的几率小。很大的误差出现的

几率近于零

有界性：随机误差的分布具有有限的范围，其值大小是有界的，并具有向

μ集中的趋势。

（4）平均值的置信区间

置信概率或置信度（P）：某一区间包含真值（总体平均值）的概率（可

能性）。

置信限(uσ) ：在总体平均值的估计值 x 两边各定出的一个界限。

置信区间：一定置信度下，以测量结果为中心，包括总体均值的可信范

围（即两个置信限之间的区间 x±μσ。根据统计学的原理，若有 95%的把

握，就认为判断是基本可靠的。

对于多次测量（＞20 次），偶然误差服从正态分布，由多次测量的样本

平均值估计μ的置信区间：

n
ux  

对于有限次测定（＜20 次），偶然误差服从 t分布，由有限次测定结果

均值估计 μ 的置信区间

n

S
tx fP   )(

( f = n－1 )

2.例题解析：（板书详细说明计算过程）
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（三）显著性检验

1.在定量分析中，由于有系统误差和偶然误差的存在，可能会出现

（1）标准试样或者纯物质的测量平均值 x 与真值μ不一致；
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（2）采用不同分析方法或者由于不同操作人员对同一试样进行分析所得到

的平均值 1x 和 2x 不一致。

显著性检验是对分析结果的准确度或精密度是否存在显著性差异进行判断。

常用 F 检验法和 t 检验法。

2. F 检验法：两组数据间偶然误差（精密度）检验。

步骤：

①计算两个样本的方差，再按下式计算方差比(S1＞S2)：

②由 F 值表查 95%置信度时，不同 f（f=n-1)（自由度）的 F表，若 F计＜F

表，则两组数据的精密度无显著性差异；反之，则有显著性差异。

3.例题解析：（板书详细说明计算过程）

3.t 检验法：通过比较平均值与标准值或者比较两组平均值，从而判断分析

方法或操作过程是否存在系统误差

a.平均值与标准值的比较

步骤：

①计算分析结果的平均值 和标准偏差 S，计算 t计值：

②查 t 值分布表，得值 t 表。若 t 计≥ t 表，则平均值与标准值之间存在

显著性差异，表示该方法或该操作过程有系统误差；若 t 计＜ t 表 ，则无

显著性差异，虽然 与μ有差异，但这种差异不是由于系统误差引起的，

而是偶然误差造成的。

例题解析：（板书详细说明计算过程）
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b.两组平均值的比较

例题解析：（板书详细说明计算过程）
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二、小结

1. 可疑值的取舍——过失误差的判断

方法：Q 检验法，G检验法

2. 分析方法的准确性——偶然误差及系统误差的判断

显著性检验——利用统计学方法，检验被处理的数据是否存在统计上的显著

性差异

方法：F 检验法和 t 检验法

确定某种方法是否可用，判断实验室测定结果准确性

三、布置作业：

复习本次课学习的内容

授课题目（章、节） 第三章 滴定分析法基础知识 学时：6

教学目标

【掌握】掌握滴定分析法的有关基本概念；滴定分析中常用的滴定方式；物质的量浓度概念和

计算；滴定度的概念和计算；标准溶液的配制、标定及其浓度的表示和计算方法；各种滴定分

析结果的计算；【熟悉】熟悉滴定分析的特点及其分类方法；滴定分析的化学反应必须具备的

条件。【了解】了解滴定分析中的计量关系。

【课程思政】

科学方法论：滴定分析法概述部分强调了科学方法的重要性，学生通过学习滴定分析的基本步

骤和原理，理解科学实验的设计和执行过程，体现了科学方法论的培养。

实事求是的态度：在数据处理中，课程强调了对数据真实性的尊重，要求学生在面对数据时保

持实事求是的态度。

教学重点 滴定分析法的有关概念、特点和结果计算；滴定方式和标准溶液的配制。

教学难点
物质的量浓度概念和计算；滴定度的概念和计算；标准溶液的配制、标定及其浓度的表示和计

算方法；

教学方法及

手段

讲授、讨论、案例教学法

第一节 滴定分析法概述（45min）

新课导入：滴定分析法是化学分析中重要的分析方法之一，主要用于常量组

分的测定，有时也可以测定微量组分。与重量分析比较，滴定分析法操作简

便、快速，准确度也比较高。一般情况下测定的相对误差约为±0.1%。因此

具有很大的实用价值。我们这节课主要学习滴定分析法的分类、相关名词解

释以及滴定方式的分类。

一、滴定分析法的过程和方法特点

1.滴定分析相关术语

板书设计

第一节 滴定分析法概述

第二节 基准物质与滴定液

第三节 滴定分析中的计算
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标准溶液（滴定剂）：已知准确浓度的试剂溶液。

滴定：把滴定剂从滴定管加到被测物质溶液中的操作。

滴定分析法：用滴定剂滴定被测组分溶液，直到滴定剂与被测组分定量

反应完全为止，然后根据滴定剂的浓度和所消耗的体积，求得被测组分含量

的分析方法。

化学计量点（sp）：当滴加的滴定剂与被测组分定量反应完全时，称为

滴定达到了化学计量点，简称计量点，以 sp 表示。

滴定终点（ep）：指示剂的变色点。用 ep 表示。

终点误差（Et）：滴定终点与化学计量点不同而引起的误差。又称滴定

误差。

2.案例分析（化学计量点和滴定终点的区别）

课堂活动：名词解释练习

二、滴定分析法对滴定反应的要求

1.定量完全

2.反应快速

3.有简便可行的确定终点的方法

二、滴定分析法的分类

1.酸碱滴定法（举例说明）

2.氧化还原滴定法（举例说明）

3.配合滴定法（举例说明）

4.沉淀滴定法（举例说明）

三、几种滴定方式

1.直接滴定法：用滴定剂直接滴定被测组分的滴定方式。（举例说明）

2.返滴定法（剩余量滴定法）（举例说明）

3.置换滴定法（举例说明）

4.间接滴定法（举例说明）

四、课堂活动

1.在概念讲解后对各方法举实例进行解释（书本内例子）

2.提问（询问分析对象对应合理的方法）

3．练习题（学生举手回答）

五、小结

六、练习题（学生思考后举手回答）

第二节 基准物质与滴定液（90min）

新课导入：我们上节课学习了滴定分法的相关术语，这次课来学习滴定过程

中所用到的溶液的配制与标定。

一、基准物质

1. 定义：滴定分析法是化学分析中重要的分析方法之一，主要用于常量组

分的测定，有时也可以测定微量组分。与重量分析比较，滴定分析法操作简

便、快速，准确度也比较高。一般情况下测定的相对误差约为±0.1%。因此

具有很大的实用价值。

2. 作为基准物质的要求：

（1）物质的组成要与化学式完全符合，若含结晶水，其数目也应与化学式

符合，如硼砂 Na2B4O7·10H2O（M=381.37）等。

（2）物质的纯度要高，质量分数不低于 99.9%。

（3）物质的性质要稳定，应不分解、不潮解、不风化、不吸收空气中的二
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氧化碳和水、不被空气中的氧氧化等。

（4）物质的摩尔质量要尽可能大，以减小称量误差（非必要条件，尽可能

达到即可）。

3.课堂活动

为什么说物质摩尔质量大可以减小称量误差，试举例说明。

3. 常用基准物

二、滴定液

1.滴定液浓度的表示方法

（1）物质的量浓度（定义，计算方法）

例：1L 氢氧化钠溶液中含氢氧化钠 4g，计算氢氧化钠溶液的物质的量浓度。

（板书详细解释计算过程）

（2）滴定度（定义，计算方法）

例：已知
THCl/NaOH ＝0.004 000g/ml，用该浓度的盐酸滴定液测定 NaOH 溶液

的质量，滴定终点时消耗 HCl 滴定液为 20.00ml，计算被测溶液中 NaOH 的质

量。

（板书详细解释计算过程）

三、滴定液的配制与标定

1. 配制方法分类

（1）直接配制法：准确称取基准物，溶解后准确配成一定的体积。凡是基

准物质都可以采用直接配制法配制滴定液。

例：称取 29.42 克 K2Cr2O7（M=294.2g）基准物,溶解完全 ，准确配成一升

的体积（浓度 0.1000 mol/L）

（2）间接配制法：先将物质配成近似所需浓度的溶液，再用基准物质或另

一种滴定液来确定该溶液的准确浓度。凡是不符合基准物质条件的物质，只

能采用间接配制法配制。

例：配制 0.1 mol/L HCl 标准溶液

浓 HCl 稀释近似配成 0.1 mol/L 的浓度，用基准物 Na2CO3（或 NaOH 标

准液）进行滴定，按基准物 Na2CO3 的重量(或 NaOH 标准液的浓度）和 HCl

液消耗的体积，计算 HCl 液的浓度。

2. 滴定液的标定

（1）定义：利用基准物质或已知准确浓度的溶液来确定另一种滴定液浓度

的过程称为标定。

（2）标定方法分类

①基准物质标定法

②比较标定法

四、小结

五、练习题（同学们思考后举手回答）

第三节 滴定分析中的计算（135min）

新课导入：我们做滴定分析是为了能够知道待测物的浓度或者含量，请大家

思考以下几个问题：

1.滴定分析计算的依据有哪些？

2.如何理解等物质的量反应规则？

3.等物质的量反应规则的前提条件是什么？

我们带着这几个问题进行本节内容的学习。
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一、滴定分析计算的依据和常用公式

例：求 K2Cr2O7 标准液滴定 FeSO4 溶液时的化学计量数比。（板书详细介

绍计算过程）

二、滴定分析计算的基本公式

（一）滴定液配制的计算公式

溶液在配制前后物质的量是相等的 n（配制前）= n（配制后）

如果配制前物质的状态是固体，则：

如果配制前物质的状态是液体，则：

（二）滴定液标定的计算公式

用基准物质标定滴定液的计算公式：

用比较法标定滴定液的计算公式：

（三）滴定度与物质的量浓度的相互换算公式（板书说明换算过程）

例题（板书详细说明计算过程）

（四）练习题（学生思考后举手回答）

（五）测定被测物质含量的计算公式

1.利用被测物质的摩尔质量计算被测物质质量分数

2.利用滴定度计算被测物质的含量

例：称矿样 0.3029 克，经处理后，将 Fe3+还原成 Fe2+，用 35.14 ml 0.01643

mol/LK2Cr2O7 标准液滴定，求含铁量，用 Fe2O3%表示（MFe2O3=160g/mol）。

（板书说明计算过程）

（六）校正因子的引入与计算
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案例分析：药典采用碘量法测定维生素 C的含量：每 1ml碘滴定液（0.1mol/L）

相当于 17.613mg 的维生素 C。工作中往往不能把碘滴定液正好配成

0.1000mol/L。因此，如果实验室提供的碘液浓度是 0.1050mol/L，那么 1ml

0.1050 mol/L 的碘滴定液相当于维生素 C的质量是多少呢？

（七）计算被测溶液的质量浓度

（八）课堂活动

1.滴定液配制与滴定液标定概念区分

2.滴定液配制与滴定液标定概念区分

3.利用被测物质摩尔质量计算被测物质含量与利用滴定度计算被测物质含

量概念区分

三、滴定分析计算实例

（一）滴定液配制的计算实例

（二）滴定液标定的计算实例

（三）滴定度与物质量浓度相互换算的计算实例

（四）被测物质含量的计算实例

四、小结

五、练习题（学生随堂练习之后讲解）

六、布置作业：

复习本次课学习的内容

课后习题
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授课题目（章、节） 第四章 酸碱滴定法与非水滴定法 学时：9

教学目标

【掌握】在理解酸碱质子理论和各种类型滴定曲线的基础上，掌握指示剂的选择原则，会处理

简单酸碱平衡、各种溶液 pH 计算、各种类型酸碱滴定条件的判断及滴定误差。理解非水滴定

法的基本原理，包括溶剂的分类、溶剂对滴定反应的影响等。

【熟悉】熟悉各种类型的酸碱滴定方法；熟悉非水溶剂的分类方法及溶剂的性质和选择原则。

【课程思政】

科学概念的深入理解：通过学习酸碱的定义和共轭酸碱对，学生能够深入理解化学中的基本概

念，培养对科学知识深入探究的态度。

逻辑思维与分析能力：通过计算和理解酸碱反应的平衡常数，学生需要运用逻辑思维和分析能

力，解决化学平衡问题。

理论联系实际：课程内容将酸碱平衡理论应用于实际问题，如 CrO42-沉淀 Ba2+的例子，体现了

理论学习与实际应用的紧密结合。

逻辑思维与分析能力：物料平衡式（MBE）和质子平衡式（PBE）的书写练习，要求学生运用逻

辑思维和分析能力，解决复杂的化学问题。

问题解决能力：学习如何选择合适的指示剂和处理用量、温度等影响因素，培养学生解决实际

化学问题的能力。

教学重点
酸碱平衡体系的处理、各种溶液 pH 的计算；酸碱指示剂的选择；非水滴定法的基本原理，包

括溶剂的分类、溶剂对滴定反应的影响

教学难点 滴定误差的计算；非水滴定的基本原理和应用；溶剂的选择原则及其对滴定结果的影响

教学方法及

手段

讲授、讨论、案例教学法

一. 教学内容

酸碱滴定法—以酸碱反应为基础的定量分析方法

第一节 酸碱质子理论（90min）

一、基本概念

1.酸碱的定义和共轭酸碱对

酸是能给出质子的物质，碱是能接受质子的物质。

HA（酸）= H+（碱）+ A
-

— 酸碱半反应

因一个质子的得失而互相转变的每一对酸和碱，称为共轭酸碱对。

2.酸碱反应

Hac 在水中的离解

半反应 1 Hac = H
+

+ Ac
-

酸 1 碱 1

半反应 2 H2O + H
+

= H3O
+

碱 2 酸 2

酸碱反应 Hac + H2O = H3O
+
+ Ac

-

简化为 Hac = H
+

+ Ac
-

HCl 与 NH3的反应：

HCl + NH3 = NH4

+
+ Cl

-

酸 1 碱 2 酸 2 碱 1

水的质子自递反应：

板书设计

第一节 酸碱质子理论

第二节 酸碱指示剂

第三节 酸碱滴定
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H2O + H2O = H3O
+ + OH-

酸 1 碱 2 酸 2 碱 1

播放视频介绍演示酸碱反应本质是质子的转移

二、酸碱反应的平衡常数

1.活度和活度系数

离子在化学反应中起作用的有效浓度称为离子的活度，用α表示。

稀溶液中 α=γC

γ— 离子的活度系数

2.活度常数与浓度常数

弱酸 HA 在水溶液中的解离反应：

HA + H2O = H3O
+ + A-

活度常数 =

浓度常数 =

弱碱 A-在水溶液中的解离反应：

四- + H2O = HA + OH-

活度常数

活度常数与浓度常数的关系：

对于水的质子自递反应：

H2O + H2O = H3O
+ + OH-

水的质子自递或水的活度积：

KW =αH+·αOH- = 1.0×10-14 (25oC)

三、酸碱的强度、共轭酸碱对 Ka 与 Kb 的关系

共轭酸碱对 HA-A-的 Ka、Kb 的关系为：

pKa + pKb = pKw = 14.00

即在共轭酸碱对中，酸、碱解离常数的乘积等于溶剂的质子自递常数。

如：（1）H3PO4能形成三个共轭酸碱对：

每一共轭酸碱对的 Ka 与 Kb 的关系为：

Ka1·Kb3 = Ka2·Kb2 = Ka3·Kb1 = KW

（2）二元酸 H2C2O4 能形成二个共轭酸碱对：

例：试求 HPO4

2-的 pKb2、

练习题（学生举手回答）针对公式概念加深理解

第二节 水溶液中弱酸（碱）各型体的分布（90min）
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一、处理水溶液中酸碱平衡的方法

1、分析浓度和平衡浓度的定义

平衡浓度：当酸碱在水溶液中达到离解平衡时，往往同时存在几种型体，每

一种型体的浓度称为平衡浓度, 以符号[ ]表示。

分析浓度：当溶液的 pH 值发生变化时，酸碱各种型体的平衡浓度也随之变

化，各种存在型体平衡浓度之和称为分析浓度，也称为总浓度，以符号 c 表

示。

举例说明二者关系：例如 HAc 溶液，溶质 HAc 以 HAc 和 Ac-两种型体

存在。

HAc+H2O = H3O
+＋Ac-

此时 HAc 和 Ac-的平衡浓度用［HAc］、［Ac-］表示。

在溶液中 CHAC=［HAc］+［Ac-］

2、物料平衡式（MBE）

在一个化学平衡体系中，某一给定组分的分析浓度等于各有关型体平衡浓度

之和。例如，草酸溶液的浓度为 c（mol/L）

      2OCOCHOCHc
4242422

课堂活动：练习 MBE 的书写方法

3、质子平衡式(PBE)

（1）根据酸碱质子理论，酸碱反应达到平衡时，酸失去的质子数等于碱得

到的质子数，这种数量关系的数学表达式称为质子平衡式(PBE)。根据质子

条件式，可得到溶液中 H+浓度与有关组分浓度之间的关系式，它是处理酸碱

平衡问题的基本关系式。列出质子条件式的方法有两种：一种是根据物料平

衡和电荷平衡得到；另一种是由溶液中得失质子的关系直接列出。

（2）参考水准法

这种方法的要点是：

⑴选取质子基准态物质。基准态物质是与质子转换有关的酸碱组分，通常以

起始酸碱组分和溶剂分子作基准态物质。

⑵ 根据溶液中酸碱平衡情况，以质子基准态物质为基准，将溶液中其它组

份与之比较，哪些是得质子的，哪些是失质子的，然后绘出得失质子图。

⑶由得失质子示意图，写出质子平衡式。

例：写出 Na2S 溶液的质子平衡式

解： ①溶液中参与质子转移的起始酸碱物质为 S2-和 H2O，它们是质子基准

态物质。

②对于 S2-来说，其分别得到一个质子、两个质子的产物分别为 HS-、H2S；

对于 H2O 来说，其既可以得到质子而生成 H3O+，又可以失去质子而生成 OH-，

然后画出方框图和质子得失产物：

③根据示意图，写出 Na2S 溶液的质子平衡式:
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         OHOHSH2HS 32

课堂活动：练习 PBE 的书写方法

二、酸度对弱酸（碱）溶液中各型体分布的影响

在弱酸（碱）平衡体系中，常常同时存在多种型体，为了使反应进行完

全，必须控制有关型体的浓度。例如：以 CrO42-沉淀 Ba2＋时，沉淀的完全

程度与 CrO42-浓度有关，CrO42-浓度不仅与铬酸盐分析浓度有关，而且也与

溶液中的 H+有关，CrO42-在水溶液中存在着平衡。

所以了解酸度对弱酸（碱）平衡体系中各型体的分布的影响，对于掌握

和控制具体的反应条件有重要的指导意义。

在溶液中，酸碱每种型体的平衡浓度占其分析浓度的分数称为分布系

数，用  表示。

例如:在 HAc 溶液中，HAc 的分布系数

 
HAc

Ac c
Acδ





 
HAc

Ac c
Acδ





1、一元弱酸溶液中各型体的分布系数

2、一元弱碱溶液中各型体的分布系数

3、多元弱酸(碱)溶液中各型体的分布系数

第三节 酸碱溶液中氢离子浓度的计算（45min）

一、一元强酸（碱）溶液中 H+浓度的计算

以 ca mol/L HCl 为例讨论。该溶液的质子平衡式为：

[H+] = [OH-] + [Cl-]=[OH-]+ca=ca+  H
Kw

 
2

4Kcc
H w

2

aa 


（精确式）

二、一元弱酸（碱）溶液 H+浓度的计算

（一）一元弱酸

对于离解常数为 Ka，浓度为 ca 的一元弱酸 HA，其质子平衡式为：

 
 

H
K

][H
[HA]K][OH][A][H wa

    Wa KKHAH 

此式展开后是一个含 H+的一元三次方程，为了计算方便，根据具体情况，对

上式作出如下近似处理：
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举例计算溶液中 H+浓度

例 1：计算 1.0×10-4mol/L 的 H3BO3 溶液的 H+浓度

例 2：计算 0.1mol/LNH4Cl 溶液的 H+浓度。

三、多元酸碱溶液 H+浓度的计算（了解）

第四节 酸碱指示剂（45min）

一、指示剂的作用原理

当溶液的 pH 值改变时，指示剂获得质子转化为酸式或失去质子转化为碱式，

指示剂的酸式和碱式具有不同的结构，因而具有不同的颜色。

二、指示剂变色的 pH 范围

弱酸型指示剂 Hin

Hin = H+ + In-

酸式 碱式

pH=pKa + lg

讨论：1.当[In-]=[Hin]时，指示剂显混合中间颜色，此时 pH=pKa，称为指

示剂的理论变色点；

2.当[In-]/[Hin]≥10 时，即 pH≥pKa+1，指示剂显碱式 In-的颜色；

3.当[In-]/[Hin]≤1/10 时，即 pH≤pKa-1

指示剂显酸式 Hin 的颜色。

溶液 pH 值由 pKa-1 到 pKa+1（即 pH=pKa±1）称为指示剂的理论变色范

围。

三、影响指示剂变色范围的因素

（一）指示剂的用量

1.在不影响终点颜色观察的前提下，少加为宜。

2.选择指示剂时应使其在终点时的颜色变化便于观察。

（二）温度

（三）中性电解质

（四）溶剂

四、混合指示剂

第五节 酸碱滴定（45min）

一、强碱（酸）滴定强酸（碱）

此类滴定的基本反应为：H+ + OH- = H2O

例题解析，板书详细说明计算过程

以 0.1000mol•L-1NaOH 溶液滴定 V0=20.00mL 等浓度的 HCl 溶液,设滴定中

加入 NaOH 的体积为 V(mL)。

（1）滴定之前（V=0）

[H+]=CHCl=0.1000 mol•L-1 pH=1.00
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（2）化学计量点之前（V<V0）

溶液的组成为剩余的 HCl 和产物 NaCl，溶液中[H+]取决于剩余的 HCl 的

浓度：

当滴入 NaOH 溶液为 19.98mL 时(-0.1%相对误差),即 V=19.98mL

[H+]==5.0×10-5 mol•L-1

pH=4.30

（3）化学计量点时（V=V0）

溶液的组成为 NaCl，溶液呈中性，故：

pH=7.00

（4）化学计量点后（V>V0）

溶液的组成为 NaCl 和过量的 NaOH，溶液的 pH 值取决于过量 NaOH 的浓度：

当滴入 20.02mL NaOH 溶液时（+0.1%相对误差）,即 V=20.02mL

[OH-]=5.0×10-5 mol•L-1

pOH=4.30 pH=9.70

从上述例子说明滴定过程中 pH 变化，引出突跃的概念。

化学计量点前后±0.1%相对误差范围内溶液的 pH 值的变化范围,称为酸

碱滴定的 pH 突跃范围。酸碱滴定的 pH 突跃范围与滴定剂浓度、被滴定物的

浓度有关。

指示剂的选择原则：指示剂变色的 pH 范围全部或大部分落在突跃范围

内。

二、强碱（酸）滴定一元弱酸（碱）

三、直接准确滴定一元弱酸（碱）的可行性判据

四、终点误差（滴定误差，Et）

练习题（随堂练习）例题解答

布置作业：

复习本次课学习的内容

课后习题

第六节 非水滴定法（90min）

一、导入新课

回顾旧知：回顾水溶液中的酸碱滴定法，指出其局限性，如某些弱酸弱碱在

水中无法准确滴定、有机酸碱溶解度小等。

引入新课：引入非水滴定法的概念，说明其在克服水溶液滴定局限性方面的

优势

二、非水滴定法的基本原理

1.溶剂的分类：

质子性溶剂：包括酸性溶剂（如冰醋酸）、碱性溶剂（如乙二胺）和两性溶

剂（如甲醇）。
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非质子性溶剂：如偶极亲质子性溶剂（如乙腈）和惰性溶剂（如苯）。

2.溶剂对滴定反应的影响：

增强酸碱性：弱酸在碱性溶剂中增强酸性，弱碱在酸性溶剂中增强碱性。

改变滴定突跃：选择合适的溶剂可以增大滴定突跃范围，使终点更明显。

3. 拉平效应与区分效应：水具有拉平效应，冰醋酸具有区分效应

三、溶剂的选择

1.选择原则：

溶剂应能溶解样品及滴定产物。

溶剂应能增强样品的酸性或碱性，且不引起副反应。

溶剂的纯度要高，避免水分干扰。

选择自身解离常数小的弱极性溶剂，有利于滴定反应进行完全。

四、碱的滴定

1.常用滴定剂：高氯酸的冰醋酸溶液。

2.常用指示剂：结晶紫。

3.操作步骤：

将试样溶解在合适的酸性溶剂中。

加入指示剂，用高氯酸滴定液滴定。

观察颜色变化，判断终点。

五、酸的滴定

1.常用滴定剂：甲醇钠的乙醇溶液。

2.常用指示剂：麝香草酚蓝等。

3.操作步骤：

将试样溶解在合适的碱性溶剂中。

加入指示剂，用甲醇钠滴定液滴定。

观察颜色变化，判断终点。

六、课堂讨论

1.问题提出：

如何根据被测物质的性质选择合适的溶剂？

终点判断时应注意哪些问题？

2.分组讨论：组织学生分组讨论，并请各组代表发言。

3.总结归纳：教师总结学生的讨论结果，进一步强调溶剂选择和终点判断的

重要性。

七、应用示例



授课题目（章、节） 第五章 氧化还原滴定法 学时：6

教学目标

【掌握】掌握氧化还原平衡的基本概念及原理（条件电位及其影响因素、氧化还原反应进行程

度及氧化还原反应速率等）；氧化还原滴定曲线和滴定误差的计算；碘量法的原理、特点和计

算。

【熟悉】熟悉高锰酸钾法和亚硝酸钠法。

【了解】了解氧化还原指示剂的原理及常用氧化还原指示剂的特点和使用方法；了解其他氧化

还原滴定方法。

【课程思政】

实事求是的科学态度：条件电位的概念强调了在特定条件下物质的实际氧化还原能力，这要求

学生在实验中追求真实的数据和结果，体现了实事求是的科学态度

环保意识：在讨论氧化还原反应的应用时，可以引导学生思考这些反应在环境科学中的应用，

如污染控制和资源回收，培养学生的环保意识

科学实践与探索：碘量法的介绍和应用鼓励学生通过实践活动探索科学原理，培养学生的实验

操作能力和科学探索精神。

理论与实践相结合：通过直接碘量法和间接碘量法的学习，学生能够将理论知识应用于实际的

化学滴定实验中，实现理论与实践的结合。

教学重点 条件电位及其影响因素，碘量法的原理、特点和计算。

教学难点 氧化还原滴定误差的计算，氧化还原指示剂的原理、特点和使用方法。

教学方法及

手段

讲授、讨论、案例教学法

第一节 氧化还原滴定概述（90min）

新课引入：氧化还原滴定法是以溶液中氧化剂和还原剂之间的电子转移为基础的

一种滴定分析方法。与酸碱滴定法和配位滴定法相比较，氧化还原滴定法应用非

常广泛，它不仅可用于无机分析，而且可以广泛用于有机分析，许多具有氧化性

或还原性的有机化合物可以用氧化还原滴定法来加以测定。

一、条件电位

1.例题解析，引入条件电位

板书设计

引 言

第一节 氧化还原滴定概述

第二节 氧化还原滴定曲线与

指示剂

第三节 碘量法

第四节 高锰酸钾法

第五节 亚硝酸钠法
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上例的计算中，忽略了溶液中离子强度的影响。但在实际工作中，这种影响往往

是不容忽视的。此外，当溶液的组分改变时，电对的氧化态和还原态的存在形式

也随之改变，从而引起电位的变化。在这种情况下，即使是可逆的氧化还原电对，

其计算结果与实际情况仍会相差较大。

可逆的氧化还原半反应 OX + ne = Red

250C 时 E= d

Ox

dOx a
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(1)

依
][Oxa

OXOX
 ][Re

ReRe
da

dd


又 ][Ox
C

Ox

Ox


][Re
Re

Re d
C

d

d


所以 Ox

Ox

OXOX

Ca


 
d

d

dd

Ca
Re

Re

ReRe 
 

代入（1）得：E= dOxd

OxdOx

dOx C
C

n
E

ReRe

Re

Re/
lg059.0








= d

Ox

Oxd

dOx

dOx C
C

nn
E

ReRe

Re

Re/
lg059.0lg059.0









（2）



33

令

 

dOx
E

Re/ = Oxd

dOx

dOx n
E








Re

Re

Re/
lg059.0

则（2）式变为：E= d

Ox

dOx C
C

n
E

Re

Re/
lg059.0



称为条件电位 
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二、影响条件电位的因素

（一）离子强度

（二）沉淀的生成

（三）络合物的形成

（四）溶液的酸度

三、氧化还原反应进行的程度

1 氧化还原反应条件平衡常数

对于氧化还原反应
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——氧化还原反应条件平衡常数计算式

2 氧化还原反应定量完全的判据（板书详细说明计算过程）

对于用于滴定分析的氧化还原反应，在化学计量点时一般要求其完全程

度至少达到 99.9%。此时：

3Re 10
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（2）、（3）式即为氧化还原反应定量完全的判据式。

讨论：（1）若 ,1
21
 nn 则 ,1,1  ban

此时 6lg,35.0   KVE 

（2）若 ,2
21
 nn 则 ,1,2  ban

此时 6lg,18.0   KVE 

（1）若 ,1,2
21
 nn 则 ,2,1,2  ban

此时 9lg,27.0   KVE 

常将 6lg K 或 VE 4.0 
作为氧化还原反应能够被直接进行滴

定的条件。

四、影响氧化还原反应速率的因素

1.氧化还原反应的速率首先决定于反应物本身的性质（内因），此外，

还与反应时外界的条件如反应物浓度、温度和催化剂等有关。

2.影响反应速率的因素

（1）氧化剂或还原剂：性质不同，机理不同，显著影响速度

①转移电子：溶剂分子、配体、静电排斥力；打开共价键——速度慢

②元素氧化数越高，反应越慢

③静电作用力阻碍减慢反应速度
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④分步进行，整个速度受最慢一步影响

⑤反应物浓度：一般来说，反应物浓度越大，反应的速率越快。

（2）反应温度：实验表明，溶液温度每升高 10℃，化学反应速率约增

大 2~4 倍。

（3）催化剂：催化剂对反应速率的影响很大，使用催化剂是改变反应

速率的有效方法。

3. 练习题（学生举手回答）

第二节 氧化还原滴定曲线与指示剂（45min）

一、滴定过程

1.Ce(SO4)2 溶液滴定 FeSO4 溶液为例

板书详细说明滴定过程中电位变化

2.电位突跃（定义，联想第四章 pH 突跃）

3.滴定突跃大小的影响因素（举例说明）

4.指示剂的选择

（1）自身指示剂

（2）特殊指示剂

（3）氧化还原指示剂

二、氧化还原滴定前的预处理

预处理—将被测组分转变为一定的能被准确滴定的形体或价态。

预氧化剂或预还原剂必须符合下列条件：

（1）能将待测组分全部氧化或还原为指定的价态，且反应速率较快；

（2）应有一定的选择性；

（3）过量的预氧化剂或预还原剂易于除去。

三、练习题（同学们思考后举手回答）

第三节 碘量法（45min）

一、基本原理
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碘量法：利用 I2 的氧化性或 I-的还原性来进行滴定的方法。

1.直接碘量法

2.间接碘量法

二、指示剂

1.指示原理：当有 I－存在时，淀粉遇 I2 生成蓝色的包结化合物显特

殊的蓝色。反应可逆且灵敏，即使 I2 的浓度为 10－5 ～10－6 mol/L，亦

能明显观察到溶液中的蓝色。

2.配制方法：取可溶性淀粉 0.5g,加水 5ml 搅匀后，缓缓倾入 100ml

沸水中，随加随搅拌，继续煮沸 2 分钟，放冷，倾取上层清液，即得。本

品应临用新制。

3.注意事项：

应取可溶性直链淀粉临用新制，支链淀粉只能较松地吸附 I2 形成一

种紫红色配合物，不适合作指示剂

淀粉强烈吸附 I2 ，应注意淀粉指示剂的加入时机。

直接碘量法——滴定前加入（终点：无色→深蓝色）

间接碘量法——近终点加入（终点：深蓝色消失），间接碘量法中

淀粉指示剂过早加入，强烈吸附 I2，造成终点拖后

应在常温下使用：高温灵敏性下降。

应在弱酸性溶液中使用：强酸条件下淀粉易水解成糊精，强碱条件下

生成 IO3-不显色。

4.滴定液的配制与标定

5.练习题（学生举手回答）

第四节 高锰酸钾法（45min）

一、基本原理

1.滴定条件：利用 MnO4-的强氧化性建立的滴定分析方法，KMnO4 是一种强

氧化剂，其氧化能力与溶液的酸度有关。

一、课题活动

为什么高锰酸钾法通常在强酸性溶液中进行？为什么调节溶液酸度常

选用硫酸而不选用盐酸或硝酸？
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二、滴定方式

1.滴定方式：KMnO4 法可采用不同的方式测定不同的物质，应用范围广。

（1）直接滴定法：直接滴定具有还原性的无机物和有机物。

（2）剩余滴定法

（3）间接滴定法:用来测定一些不具有氧化性或还原性的物质。

2.滴定液的配制与标定

（1）0.02 mol/L KMnO4 滴定液的配制与标定

配制方法：取 KMnO4 3.2g，加水 1000ml，煮沸 15min，密塞，静置 2

日以上，用垂熔玻璃滤器滤过，摇匀，存于棕色玻璃瓶中，贴上标签，备用。

KMnO4 的氧化能力很强，易被水中的微量还原性物质还原而产生沉淀。

KMnO4 在水中也能自行发生分解，且反应能被生成的 MnO2 催化，见光分解

更快。

（2）标定方法：

取在 105℃干燥至恒重的基准 Na2C2O4（稳定，易结晶，常用）约 0.2g，

精密称定，加新沸过的冷水 250ml 与 H2SO4 10ml，搅拌使溶解。自滴定管中

迅速加入 KMnO4 溶液约 25ml（边加边振摇，以避免产生沉淀），待褪色后，

加热至 65℃,继续滴定至溶液显微红色并保持 30 秒不褪。滴定结束时，溶液

温度不能低于 55℃。平行实验三次，根据 KMnO4 溶液的用量与 Na2C2O4 的质

量，算出 KMnO4 溶液的准确浓度。

注意事项：

①温度：在室温下此反应速率缓慢，常将 Na2C2O4 溶液加热至 75～85℃

并在滴定过程中保持溶液的温度不低于 60℃。若高于 90℃，会使 H2C2O4 分

解。

②酸度：一般用 H2SO4 调节酸度，滴定开始时的酸度应为 0.5～1 mol/L，

滴定结束时约为 0.2～0.5 mol/L。酸度过低 KMnO4 易分解为 MnO2，酸度过

高又会促 H2C2O4 分解。

③指示剂：自身作指示剂，终点以保持粉红色 30 秒不褪为宜。

④滴定速度：开始滴定时，应慢滴，随着反应生成 Mn2+的增多，滴定速

度可随之加快。滴定前若加入少量 Mn2+作催化剂，可加快开始时的滴定速度。

（3）数据处理

第五节 亚硝酸钠法（45min）

一、分类：

以 NaNO2 为滴定液的氧化还原滴定法。

（1）重氮化法： 芳伯胺类物在盐酸介质中，与亚硝酸钠生成重氮盐，芳伯

胺即是在与苯环相连的 N 上有两个氢
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（2）亚硝基化法：芳仲胺类物在酸性介质中，与亚硝酸钠发生亚硝基化反

应

二、滴定条件

1.酸的种类和浓度：

重氮化反应在 HBr 酸中最快，HCl 中次之，HNO3 和 H2SO4 中最慢。

因 HBr 较贵，芳伯胺盐酸盐较硫酸盐溶解度大，所以常用盐酸。一般控制酸

度在 1～2 mol/L，酸度过高会阻碍芳伯胺的游离，影响重氮化反应的速率；

酸度过低，不但生成的重氮盐易分解，且易与尚未被重氮化的芳胺偶合生成

重氮氨基化合物，使测定结果偏低。

2.滴定速度与温度：重氮化反应的速率随温度的升高而加快，但温度高时重

氮盐易分解且亚硝酸也易分解和逸失。实验证明，温度在 5℃以下，测定结

果较为准确。

三、指示终点的方法

四、滴定液的配制与标定

五、应用示例

扑热息痛的测定（重氮化法）

扑热息痛分子[C8H9NO2]结构中含芳酰氨基，经水解后可得到游离的芳伯胺，

因此可以用重氮化法测定其含量。

六、随堂练习题，加深学生对知识的理解与应用

【本章小节】

布置作业：

复习本次课学习的内容

课后习题
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授课题目（章、节） 第七章 重量分析法与沉淀滴定法 学时：6

教学目标

【掌握】沉淀滴定法中三种确定滴定终点方法的基本原理、滴定条件和应用范围；沉

淀溶解度及其影响因素，重量分析法结果的计算。

【熟悉】熟悉沉淀滴定法的滴定曲线、标准溶液配制和标定；沉淀重量分析法对沉淀

形式和称量形式的要求，晶形沉淀和无定型沉淀的形成条件。

【了解】了解沉淀滴定法和挥发法在药学领域的应用；沉淀的形态和形成过程。

【课程思政】

问题解决能力：面对沉淀制备中的挑战，如溶解度控制、过滤和洗涤效率等，学生需

要动用问题解决能力，寻找最佳解决方案。

教学重点
银量法的原理、滴定曲线和影响因素；沉淀重量分析法的原理，晶形沉淀和无定型沉淀的

形成条件。

教学难点
银量法原理及其影响因素；晶形沉淀和无定型沉淀的形成原理。

教学方法及

手段

讲授、讨论、案例教学法

第一节 重量分析法（90min）

新课导入：重量分析法是化学分析中最经典的分析方法，也是常量分析中准

确度最好、精密度较高的方法之一。重量分析法中，沉淀法是最常用的和最

重要的分析方法。接下来，我们就开始进入这个内容的学习

一、 重量分析法的特点和分类

1、分类：根据分离的方法不同，重量分析法分为沉淀法、气化法、提取法

和电解法。

优点：准确度较高。

缺点：操作繁琐、费时，不适于微量组分的测定。

二、沉淀重量法对沉淀的要求

1、沉淀形式：加入沉淀剂后，被测组分与沉淀剂作用形成的沉淀。

2、称量形式：经过滤、洗涤、烘干或灼烧后得到的组成恒定的、用于称量

的沉淀。

3、对沉淀形式的要求：溶解度小、易过滤和洗涤、纯净、易转化为称量形

式。

4、对称量形式的要求

确定的化学组成、足够的稳定性、尽可能大的摩尔质量。

二、沉淀的溶解度及其影响因素

1、沉淀的溶解度

板书设计

第一节 沉淀滴定法

第二节 重量分析法
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（一）溶解度和固有溶解度

MA(固) = MA(水) = M+ + A-

固体 MA 的溶解部分以 M+、A-和 MA(水)两种状态存在。

对于沉淀平衡：MA(固) = MA(水)

0

)()(
)(

)(
1

][

][

sMA

MAa
a
a

K MAMA
MA

MA





水

水水水
固

水 

s0 称为分子溶解度或固有溶解度。固体 MA(固)的溶解度 s 为：

s = s0 + [M+] = s0 + [A-]

因 s0 均较小，所以 s = [M+] = [A-]

（二）活度积与溶度积

对于平衡：MA(水) = M+ + A-

0
)(

2 s
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a
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K AM

MA

AM  





水

故 apAM
KSKaa  

0
2

apK
称为活度积常数，简称活度积

][][ AMaaK
AMAMap 

 

故
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讨论：（1） 1:1 型沉淀 MA

s = [M+] = [A-] =



AM

ap
sp

K
K



(2)m:n 型沉淀 MmAn: MmAn = mMn+ + nAm-

S mS nS

Ksp=[Mn+]m[Am-]n=(ms)m(ns)n= mm·nn·Sm+n

故

nm
nm

SP

nm
KS 

（三）条件溶度积

1:1 型沉淀 MA：
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因 ][
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
SPK —条件溶度积

有副反应时： 1M ， 1A 故： SPSP KK 

 SPKAMS ][][

无副反应时 SPKAMS  ][][理论

可见 理论SS

m:n 型沉淀 MmAn:
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二、影响沉淀溶解度的因素

（一）同离子效应 使沉淀的溶解度降低

（二）盐效应 使沉淀的溶解度增大

（三）酸效应 使沉淀的溶解度增大
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无酸效应时

nm
nm

SP

nm
KS 无

有酸效应时

nm
nm

SP

nm
KS 






> 无S

（四）络合效应 使沉淀的溶解度增大

MA = M+ + A-

L

ML···MLn

无络合效应时 SPKS 无

有络合效应时 )(LMSPSP KK 

= ]][[ AM 

)(][][ LMSPSP KKAMS 

因
1)( LM 所以 无SS

（五）其它影响因素

1 温度的影响：沉淀的溶解度一般随温度的升高而增大。

2 溶剂的影响

3 沉淀颗粒大小的影响： )()( 大小 dd SS 

4 沉淀结构的影响

第二节 沉淀的形成（45min）

一、沉淀的类型

（1）晶形沉淀：离子规则排列、结构紧密、体积较小、易沉降。

（2）无定形沉淀：离子排列杂乱无章、结构疏松、体积庞大、难于沉降。

（3）凝乳状沉淀：介于二者之间。

二、沉淀的形成过程及影响沉淀类型的因素

（一）晶核的形成过程

当溶液的相对过饱和度较小时，沉淀生成的初速度较慢，以异相成核为

主，得到较大颗粒的沉淀；

当溶液的相对过饱和度较大时，沉淀生成的初速度较快，以均相成核为

主，得到较小颗粒的沉淀。
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（二）晶体的成长过程

构晶离子及沉淀微粒杂乱无章地聚合成为更大聚集体的过程—聚集过

程

构晶离子按一定的晶格整齐排列在晶核表面形成更大晶粒的过程—定向过

程

聚集速度大于定向速度，易形成无定形沉淀；定向速度大于聚集速度，

易形成晶形沉淀。

三、影响沉淀纯度的因素

（一）共沉淀现象

1、表面吸附：是由于在晶体表面离子电荷不完全等衡引起的。

表面吸附规律：

（1）第一吸附层：a.优先吸附构晶离子；b.其次易被吸附的是与构晶离子

大小相近、电荷相同的离子。

（2）第二吸附层：a.抗衡离子的电荷数越高越容易被吸附；b.能与构晶离

子生成难溶化合物或溶解度较小的化合物的离子也容易被吸附。

（3）吸附杂质量的多少，与沉淀的总表面积、杂质离子的浓度和溶液的温

度有关。

2 吸留与包夹

3 生成混晶

（二）后沉淀现象

四、提高沉淀纯度的措施

五、进行沉淀的条件

沉淀条件的选择原则：沉淀完全、纯净、易于过滤和洗涤。

1、晶形沉淀的沉淀条件：稀、热、慢、搅、陈

2、无定形沉淀的沉淀条件：浓、热、快、稀、再

六、重量分析结果的计算

S

B
B m

mB 
试样的质量

的质量被测组分

1 沉淀的称量形式与被测组分的形式相同

若称量形式的质量为m，则
mmB 

，

故 SS

B
B m

m
m
m 



2 沉淀的称量形式与被测组分的形式不同
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被测组分质量 Bm =称量形式质量m×换算因数 F

即 Bm =Fm
故

SS

B
B m

mF
m
m 



称量形式

被测组分

量沉淀称量形式的摩尔质

被测组分的摩尔质量

bM
aM
b
aF






六、课堂练习：（举手回答）

第三节 沉淀滴定法（90min）

一、沉淀滴定法

1．沉淀滴定法对沉淀反应的要求

① 沉淀的溶解度必须很小，拓应能定量进行；

② 反应速度快，不易形成过饱和溶液；

③ 终点检测方便；

由于许多沉淀反应不能同时满足以上条件，实际应较多的沉淀滴定法是

银量法。

二、沉淀滴定终点指示剂和沉淀滴定分析方法

1．银量法

利用生成难溶性银盐的沉淀滴定法称为银量法。

(1)银量法分类

根据所用的标准溶液和指示剂的不同，重要的银量法有三种：

① 莫尔法：以 AgNO3 为标液，K2CrO4 为指示剂，测 Cl－和 Br－。

② 佛尔哈德法：以 KSCN 或 NH4SCN 为标液，NH4Fe(SO4)2 为指示剂，测 Ag+、

卤化物、 等；

③ 法扬斯法：以 AgNO3 为标液，吸附指示剂，测 Cl－、Br－和 I－及 SCN
－

（2）银量法滴定方式

①直接滴定法；如莫尔法等。

②返滴定法；如佛尔哈德法测卤化物。

2．常用的银量法
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（1）莫尔法

① 原理

以 K2CrO4 为指示剂的银量法称为莫尔法。

Ag+＋Cl－===AgCl↓(白色)

2Ag+＋CrO42－===Ag2CrO4↓(砖红色)

当用 AgNO3 标液滴定含有指示剂 CrO42－和 Cl－溶液时，由于 AgCl 沉

淀(Ksp＝1.8×10－10)的溶解度，因此首先生成 AgCl 的白色沉淀。

作一简单计算：

设 Cl－浓度为 0.10mol/L，CrO42－的浓度为 0.010mol/L，则生成 AgCl

时 Ag+浓度为：

[Ag+]＝ 1.0
10108.1 

＝ ＝1.8×10－9mol/L

生成 Ag2CrO4 时 Ag+的浓度为：

[Ag+]＝1.0×10－5mol/L

当有 Ag2CrO4 沉淀生成时：

[Cl－]＝1.8×10－5mol/L

即终点时 Cl－浓度已很小了。

② 滴定条件

a. K2CrO4 的用量

过多，终点提前，过少，多消耗 Ag+。实验表明其浓度约为 5×10－3mol/L

比较合适。

b. 滴定应控制的酸度

通常酸度为 pH6.5~10.5。若酸度过高，则有：

2CrO42－＋2H+===Cr2O72－＋H2O

酸度太低时，有：

2Ag+＋2OH－===Ag2O↓＋H2O

若溶液中有 NH4+，酸度应为 pH6.5~7.2。因 pH>7.2 时，NH4+将转化为

NH3，增加银难溶盐的溶解度。

c. 滴定时须剧烈摇动，以减小沉淀对被滴定剂的吸附，使终点提前。

③ 应用

莫尔法只适用于测定 Cl－和 Br－的含量，不适用一于滴定 I－和 SCN－。

因 AgI 或 AgSCN 吸附 I－或 SCN－更为强烈。凡是能与 Ag＋生淀的阴离子，

如 PO43－、CO32－、C2O42－、 、SO32－、S2－等都干扰测定，能与 CrO42

－生成沉淀的阳离子，如 Ba2+、Pb2+等，以及有色离子 Cu2+、Co2+和 Ni2+
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等都干扰滴定，因此莫尔法的应用受到很大限制。

（2）佛尔哈德法

① 原理

以铁铵矾 NH4Fe(SO4)2 为指示剂的银量法称为佛尔哈德法。在直接滴定

方式中，它是以 NH4SCN 标液滴定 Ag＋，反应为：

SCN－＋Ag+===AgSCN↓(白色)

SCN－＋Fe===FeSCN2+(血红色)

② 滴定条件

a. 滴定应强酸性条件下进行，[H+]约为 0.1~1mol/L 之间，以稀 HNO3 调节。

较低时，Fe3+将水解成棕黄色的羟基配合物，使终点不明显；更低时，还可

能有 Fe(OH)3 沉淀生成。佛尔哈德法在强酸条件下进行可减小 PO43－、CO32

－、CrO42－的干扰。

b. 滴定时应剧烈摇动，减少 AgSCN 对 Ag2+的吸附。

③ 应用

佛尔哈德法主要用是返滴定方式测卤离子。即在含卤离子的溶液中加入

过量的 AgNO3 标液，然后以 NH4SCN 标液返滴这迂量的 Ag+。

当测 Cl－时，由于 AgCl 溶解度大于 AgSCN 溶解度，会发生沉淀转化：

AgCl＋SCN－===AgSCN↓＋Cl－ 使终点拖后，甚至无法达到终点。为防

止这种情况发生，滴定前加入少量硝基苯，覆盖于 AgCl 沉淀表面。也可过

滤。(也可加 1，2…氯乙烷)

测 I－时须先加过量 AgNO3 后，再加入指示剂，防止 Fe3+氧化 I－。

此方法易受强氧化剂、氮的低价氧化物及铜盐、汞盐的干扰。

（3） 法扬司法

用吸附指示滴定终点的银量法，称为“法扬司法”。

① 原理

以有机弱酸荧光黄为例(HFI)

HFI===H+＋FI－(黄绿色) pKa=7

FI－阳离子呈黄绿色。作指示剂时，控制 pH=7~10.5 之间，测 Cl－。过

量的 Ag+将吸附于 AgCl 表面，形成 AgCl·Ag+，此时 FI－将被吸附而呈粉红

色。

AgCl·Ag+＋FIn－===AgCl·Ag+·FIn(粉红色)

② 滴定条件

a. 为使充分吸附，要求沉淀具有较大表面。因此最好生成小颗粒沉淀，常

加入糊精，选粉等作保护剂，阻止卤化银凝聚为较大颗粒的沉淀。
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b. 控制适宜的酸度，使指示剂以共轭碱型体存在，如荧光黄 pH 为 7~10.5。

c. 选择适当吸附能力的指示剂，通常指示剂被沉淀吸附应略弱于对卤离子

的吸附。

I－＞二甲基二碘荧光黄＞Br－＞曙红＞Cl－＞荧光黄

故滴 Cl－时不能选曙红，滴 Br－时不能选二甲基二碘荧光黄，也不宜选曙

红。

d. 避免在强的阳光下进行滴定，因为卤化银沉淀光照易变为灰黑色，影响

终点的观察。

第四节 沉淀滴定法的应用及习题练习（45min）

一、滴定液的配制、标定

1、AgNO3 滴定液的配制与标定

（1）直接配制法：精密称取一定质量的 AgNO3 基准物质（经过 110℃干燥至

恒重），用纯化水配制成一定体积的溶液，计算其准确浓度。

（2）间接配制法：称取一定质量的分析纯 AgNO3，先配制成近似浓度的溶液，

再用基准物质 NaCl（经过 110℃干燥至恒重）标定。

2、NH4SCN 滴定液的配制与标定：NH4SCN 易吸湿，并含有杂质，因此使用间

接配制法，AgNO3 滴定液应储存于棕色试剂瓶中，贴上标签备用。

二、银量法的应用

（一）无机卤素化合物和有机氢卤酸盐的测定

（二）有机卤化物的测定

1、 氢氧化钠水解法

溴米索伐的测定：精密称取本品 0.3g，置于 250ml 的锥形瓶中，加 1mol/L

的 NaOH 溶液 40ml，沸石 2~3 粒，用小火慢慢加热至沸腾维持 20min。冷却

至室温，加入 6mol/L HNO3 10ml，AgNO3 滴定液(0.1mol/L)25ml，振摇使 Br-

反应完全，加入铁铵矾指示剂 2ml，用 NH4SCN 滴定液(0.1mol/L)滴定至溶液

为淡棕红色即为终点。

2、氧瓶燃烧法

将样品用无灰滤纸包好，放入燃烧瓶中，夹在燃烧瓶的铂金丝下部，瓶内加

入适当的吸收液（如 NaOH、H2O2 或两者的混合液），然后充入氧气，点燃，
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待燃烧完全后，充分振摇至燃烧瓶内白色烟雾完全被吸收为止。然后用银量

法测定其含量。本法是分解有机化合物比较通用的方法。

举例：二氯酚的测定：精密称取本品 20mg，用氧瓶燃烧法破坏，用 10ml

0.1mol/L 的 NaOH 溶液与 H2O2 组成的混合液吸收，待反应完全后，微微煮沸

10 分钟，除去多余的 H2O2，冷却至室温，加稀 HNO3 5ml，AgNO3 滴定液

(0.2mol/L) 25.00ml，振摇使 Cl-沉淀完全后过滤，用纯化水洗涤沉淀，合

并滤液，以铁铵矾为指示剂，用 NH4SCN 滴定液(0.02mol/L)滴定滤液。每 1

分子二氯酚经氧瓶燃烧法破坏后能产生 2 个 Cl-。

举例：如巴比妥类药物的含量

巴比妥类药物为巴比妥酸（丙二酰脲）的衍生物，由于本类药物都具有 1，

3-二酰亚胺基团（-CO-NH-CO-），能使其分子互相变异形成烯醇式结构，在

水溶液中发生二级电离呈弱酸性，所以其能与碳酸钠或氢氧化钠反应形成水

溶性钠盐，其钠盐与 AgNO3 反应，首先生成可溶性的一银盐，当 AgNO3 溶液

稍过量时，便可生成难溶性的二银盐白色沉淀，以此指示滴定终点的到达。

（三）习题练习

授课题目（章、节） 第九章 紫外可见分光光度法 学时：6

教学目标

【掌握】掌握紫外—可见吸收光谱产生的原因和特征，电子跃迁类型、吸收带的类型、特

点及影响因素；朗伯－比尔定律的物理意义，成立条件，影响因素及有关计算；紫外—可

见分光光度法单组分定量的各种方法，多组分定量的线性方程组法和双波长法。

【熟悉】熟悉紫外—可见分光光度计的基本部件，工作原理及几种光路类型；用紫外—可

见分光光度法对化合物定性和纯度检查。

【了解】了解紫外—可见吸收光谱与有机物分子结构的关系，光电比色法的原理及应用。

【课程思政】

理论与实践相结合：通过学习紫外-可见分光光度法的基本原理和应用，学生能够将理论

知识应用于实际的化学分析中，实现理论与实践的结合。

批判性思维：讨论朗伯-比尔定律的偏离因素，要求学生批判性地思考不同条件下实验结

果的变化，培养批判性思维。

教学重点

紫外—可见吸收光谱产生的原因和特征；电子跃迁和吸收带的类型、特点及影响因素；

朗伯－比尔定律的物理意义，影响因素及有关计算；紫外—可见分光光度法单组分定

量的各种方法。

教学难点
电子跃迁类型、吸收带的类型、特点及影响因素；紫外—可见分光光度法多组分定量的各

种方法；紫外—可见吸收光谱与有机物分子结构的关系。

教学方法及

手段

讲授、讨论、案例教学法



49

第一节 紫外可见分光光度法概论（90min）

新课导入：紫外-可见分光光度法，又称紫外-可见吸收光谱法（ultraviolet

and visible spectrum），是以紫外线-可见光区域（通常 200-800 nm）电

磁波连续光谱作为光源照射样品，研究物质分子对光吸收的相对强度的方

法。物质中的分子或基团，吸收了入射的紫外-可见光能量，电子间能级跃

迁产生具有特征性的紫外-可见光谱，可用于确定化合物的结构和表征化合

物的性质。紫外-可见吸收光谱在化学、材料、生物、医学、食品、环境等

领域都有广泛的应用。

第一节 光谱分析概述（45min）

一、光谱分析法

1、定义：基于物质与电磁辐射作用时，测量由物质内部发生量子化的能级之间

的跃迁而产生的发射、吸收或散射特征光谱波长和强度，进行材料分析的方法。

2、发展史：由德国化学家本生和物理学家基尔霍夫于 1858～1859 年间奠定基础，

被公认为光谱分析法的创始人。

3、应用领域：广泛应用于地质、冶金、石油、化工、农业、医药、生物化学、

环境保护等多个领域。

4、特点：分析速度快、操作简便、不需纯样品、可同时测定多种元素或化合物、

选择性好、灵敏度高、样品损坏少，但也存在局限性，如建立在相对比较基础上，

必须有一套标准样品作为基准。

二、电磁辐射与电磁波谱

介绍光的波动性和粒子性，波长、波数和频率的关系，以及光子能量与波长和频

率的关系。

三、光学分析法的分类：非光谱法和光谱法，光谱法又分为发射光谱法和吸收光

谱法。

第二节 紫外-可见分光光度法的基本原理（90min）

一、透光率定义:

透射光强度 It 与入射光强度 I0 的比值称为透光率或透光度 T。

透光率的负对数为吸光度 A。

二、吸收光谱曲线

1、概念：以波长λ为横坐标、吸光度 A 为纵坐标所描绘的曲线称为吸收光谱曲

线，简称吸收光谱。

2、特点：在相同条件下，同一物质的不同浓度的溶液，其吸收光谱曲线相似，

板书设计

引 言

第一节 UV-vis 的基

本原理与概念

第二节 UV-vis 分光

光度计

第三节 紫外－可见

分光光度分析法
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且λmax 相同。这是定性分析的基础。

三、光的吸收定律

1、当一束平行的单色光通过均匀、无散射的含有吸光性物质的溶液时，在入射

光的波长、强度及溶液的温度等条件不变的情况下，该溶液的吸光度 A与溶液的

浓度 c 及液层厚度 L 的乘积成正比，即 A＝K·L·c，称为光的吸收定律（朗伯-

比尔定律）。

2、光的吸收定律是定量分析的理论依据。

3、朗伯-比尔定律不仅适用于可见光，而且也适用于紫外光和红外光；不仅适用

于均匀、无散射的溶液，而且也适用于均匀、无散射的固体和气体。

4、实验证明，溶液对光的吸光度具有加和性。如果溶液中同时存在两种或两种

以上的吸光性物质，则测得的该溶液的吸光度等于溶液中各吸光性物质吸光度的

总和，即：

A（a+b+c）＝Aa＋Ab＋Ac

5、吸光系数

（1）摩尔吸光系数：在入射光波长一定时，溶液浓度为 1mol/L，液层厚度为 1cm

时所测得的吸光度称为摩尔吸光系数，常用 ε 表示，其量纲为 L/（mol·cm）。

（2）比吸光系数：在入射光波长一定时，溶液浓度为 1g/L，液层厚度为 1cm 时

的吸光度称为比吸收系数，常用 α 表示，其量纲为 L/(g·cm)。

（3）百分吸光系数：在入射光波长一定时，溶液浓度为 1%（g/100ml）、液层

厚度为 1cm 时所测得的吸光度称为百分吸光系数，常用 表示，其量纲为

100ml/（g·cm）

6、吸光系数之间的关系及相互转换

7、计算示例：用氯霉素（相对分子质量为 323.15）纯品配制 100ml 含 2.00mg

的溶液，以 1.00cm 厚的吸收池在 278nm 波长处测得其透光率为 24.3％，试计算

氯霉素在 278nm 波长处的摩尔吸光系数和百分吸光系数。

二、朗伯-比尔定律的分析应用

1、溶液浓度的测定

2、偏离朗伯—比耳定律的原因

标准曲线法测定未知溶液的浓度时，发现：标准曲线常发生弯曲（尤其当溶液浓

度较高时），这种现象称为对朗伯—比耳定律的偏离。

引起这种偏离的因素（两大类）：

（1）物理性因素，即仪器的非理想引起的；

（2）化学性因素。

（1）物理性因素
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1.单色光不纯，导致负偏差。

2.散射光的影响，胶体、乳浊液或悬浊液由于散射的作用使吸光度增大。

3.入射光不是垂直通过比色皿（非平行入射光）产生正偏差

为克服非单色光引起的偏离，首先应选择比较好的单色器此外还应将入射波长选

定在待测物质的最大吸收波长且吸收曲线较平坦处。

幻灯片 39

(2) 化学性因素

吸光质点的相互作用，浓度较大时，产生负偏差， 朗伯-比尔定律只适合于稀

溶液（C < 10
-2

mol/L )。

吸光性物质的化学变化：溶液中存在着离解、聚合、互变异构、配合物的形成

等化学平衡时，使吸光质点的浓度发生变化，影响吸光度。

例： 铬酸盐或重铬酸盐溶液中存在下列平衡：

CrO42- ＋2H＋ = Cr2O72- ＋H2O

溶液中 CrO42-、Cr2O72-的颜色不同，吸光性质也不相同。故此时溶液 pH 对

测定有重要影响。

四、练习题

第三节 紫外-可见分光光度计（45min）

一、紫外-可见分光光度计的主要部件

在紫外-可见光区，能够任意选择不同波长的光进行溶液吸光度测定的仪器

称为紫外-可见分光光度计，主要包括光源—单色器—吸收池—检测器—讯

号处理与显示器。

二、分光光度计的主要部件

1、光源：发出所需波长范围内的连续光谱，有足够的光强度,稳定。

可见光区：钨灯，碘钨灯(320～2500nm)

紫外区：氢灯，氘灯(180～375nm)

氙灯：紫外、可见光区均可用作光源

2、单色器：将光源发出的连续光谱分解为单色光的装置。

光栅：在镀铝的玻璃表面刻有数量很大的等宽度等间距条痕(600、1200、2400

条/mm )。

平面透射光栅：利用光通过光栅时发生衍射和干涉现象而分光。

3、吸收池(比色皿)：用于盛待测及参比溶液。

可见光区：光学玻璃池（350～3200nm）

紫外区：石英玻璃池 （185～4000nm）

4、检测器：利用光电效应，将光能转换成电流讯号。

光电池，光电管，光电倍增管
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5、检流计（指示器）：

低档仪器：刻度显示

中高档仪器：数字显示，自动扫描记录

棱镜:依据不同波长光通过棱镜时折射率不同

三、紫外-可见分光光度计的光学性能

1、测光方式 ：如透光率、吸光度、浓度、吸光系数等

2、波长范围 ：一般为 190-1100nm

3、狭缝或光谱带宽 ：单色光纯度指标之一，中高档一般小于 1nm

4、杂散光 ：中高档一般不超过 0.5%

5、波长准确度 ：高档≤0.2nm，中档 ≤1nm

6、吸光度范围 ：中高档-0.1730-2.00

7、波长重复性 ：重复使用同一波长时，单色光波长的变化范围

8、测光准确度 ：以透光率误差范围表示，中高档不超过±0.5%

9、光度重复性 ：在相同测量条件下，重复测量吸光度值的变动性

10、分辨率：仪器能够分辨出最靠近的两条谱线间距的能力

四、分光光度计的类型

1、单光束分光光度计

2、双光束分光光度计

3、其他类型分光光度计

4、多通道仪器

同时测量 200～820nm 范围内的整个光谱, 比单个检测器快 316倍,信噪

比增加 3161/2 倍。

5、纤维光度计：将光度计放入样品中,原位测量。对环境和过程监测非常重

要。

第四节 分析条件的选择（45min）

一、仪器测量条件的选择

1、测定波长对分光光度计的灵敏度、准确性和选择性有很大的影响，应选

择最大吸收波长作为入射光，“吸收最大，干扰最小”

2、通过计算可知，透光率太大或太小，测得浓度的相对误差都较大，应控

制吸光度读数范围：吸光度在 0.2~0.7；透光率在 20%~65%。

二、显色反应条件的选择

1、在光度分析法中将被测组份转变为有色化合物的反应称为显色反应。与

被测组分生成有色化合物的试剂称为显色剂。

（1）显色剂和显色反应的要求
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①被测物质与所生成的有色物质之间必须有确定的定量关系。

②反应产物必须有足够的稳定性。

③显色剂在测定波长处无明显吸收，对照性好,λmax>60 nm 。

④反应产物的摩尔吸收系数足够大(104)，以保证灵敏度。

⑤显色反应须有较好的选择性，才能减免干扰因素。

2、要求：

（1）要求有色化合物与显色剂之间的颜色差别应尽可能大。

（2） 显色剂用量：选择曲线变化平坦处。工作中，显示剂的用量应通过实

验根据 A-c 曲线确定。

（3）显色反应酸度：显色反应最适宜的 pH 范围通常是通过实验 A-pH 曲线

确定的，选择曲线中吸光度较大且恒定的平坦区。

（4）显色温度及显色时间：显色反应最适宜的温度范围和时间通常是通过

实验 A-T 和 A-t 曲线确定的，选择曲线中吸光度较大且恒定的平坦区

另外，还有介质条件、有机溶剂、表面活性剂等。

三、参比溶液的选择

为了消除吸收池和溶液中其他组分及溶剂对光的反射和吸收对测定产生

的误差，用两个同样光学性质的吸收池，一个装被测溶液，另一个装参比溶

液（即空白），调节参比溶液的透光率 100%（即没有吸收）。选择合适的参

比溶液可以更好地减小测定误差。常用的参比溶液有以下几类：

（1）溶剂参比。如果仅待测物与显色剂的反应产物在测定波长下有吸收，

可用纯溶剂作参比溶液，如水溶液可用纯化水作为参比溶液。（试剂及显色

剂均无吸收）。

（2）试剂参比。如果显色剂或其他试剂略有吸收，应用不加试样的溶液（其

他的按照显色反应的用量加入）作参比溶液。

（3）试样参比。如果试样中其他组分有吸收，但不与显色剂反应，则当显

色剂无吸收时，可用试样溶液作为参比溶液；当显色剂略有吸收时，可在试

样溶液中加入适当掩蔽剂将待测组分掩蔽后再加显色剂，以此溶液作为参比

溶液。

五、练习题

第五节 定性定量分析方法（45min）

一、定性分析方法

1、（1）比较光谱的一致性：在相同的条件下，分别测定未知物和标准品的

吸收光谱曲线，对比两者是否一致。如果这两个吸收光谱曲线的形状和光谱

特征完全一致，诸如吸收曲线的形状、肩峰、吸收峰的数目、峰位和强度（吸
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光系数）等，则可以初步认为两者是同一化合物。值得强调的是，只有在用

其他光谱方法进一步证实后，才能得出较为肯定的定性结论。

（2）对比吸收光谱的特征数据：在不同化合物的吸收光谱中，最大吸收波

长可以相同，但因摩尔质量不同，它们的吸光系数有明显差异，因此在比较

的同时，再比较摩尔吸光系数则可加以区分。

（3）对比吸光度(或吸光系数)的比值：不同的最大吸收波长处的吸光度（与

标准品在相同条件下测定）的比值是用于鉴别化合物的特性。

如维生素 B12 的吸收光谱有 3个吸收峰，分别为 278、361 和 550nm。《中

国药典》(2015 版)规定，作为鉴别的依据，361 与 278nm 的吸光度比值应为

1.70～1.88，361 与 550nm 的吸光度比值应为 3.15～3.45。

2、杂质检查

紫外-可见分光光度法在药品杂质检查方面也有较为广泛的应用。进行纯度

检查时，将待检药品光谱与药品标准光谱相对照，如果杂质在药品无吸收的

光区有吸收，或待检药品的吸收峰在药品标准光谱杂质的吸收峰处有变化，

则杂质很容易被检查出来（杂质检查）。利用杂质的特征吸收，可以很灵敏

地检测出微量杂质(10-5g)的存在或控制主成分的纯度（杂质限量检查）。

二、定量分析方法

（1）单组分溶液的定量方法

①标准曲线法：配制一系列不同浓度的标准溶液，选择合适的参比溶液，在

相同条件下，以待测组分的最大吸收波长λmax 作为入射光，分别测定各标

准溶液对应的吸光度。以浓度 c 为横坐标、吸光度 A 为纵坐标描绘曲线，称

为标准曲线，也叫工作曲线。按照相同的实验条件和操作程序，同条件下测

定试样溶液吸光度 Ax，在标准曲线上查出对应的 Cx。

②标准对比法：在相同的条件下，配制浓度为 cs 的标准溶液和浓度为 cx 的

试样溶液，在最大吸收波长处，分别测定两者的吸光度值为 As 和 Ax，依据

朗伯-比尔定律得：

LcA SS  LcA XX 

标准溶液与试样溶液中的吸光性物质是同一化合物，在相同的条件下，液层

厚度 L和摩尔吸光系数的数值相等，由上式得：

X

S

X

S

c
c

A
A


S

SX
X A

cAc 

③吸光系数法：利用朗伯-比尔定律的数学表达式 A＝KcL 进行计算的定量

分析方法。在手册中查出待测物质在最大吸收波长处的吸光系数，并在相同
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条件下测量试样溶液的吸光度 A，则其浓度为：

Ac
L



有时也可以将待测试样溶液的吸光度换算成试样组分的吸光系数，计算与标

准品的吸光系数的比值，求出试样中待测组分的质量分数。





 样

标

3、例 维生素 B12 水溶液在λmax=361nm 处的百分吸光系数为 207。取维生

素 B12 试样 30.0mg，加纯化水溶解，用 1L 量瓶定容。将溶液盛于 1cm 的吸

收池，测得 361nm 波长处的吸光度 A=0.600，试求试样中维生素 B12 的质量

分数。

（2）二元单组分溶液的定量方法

①解联立方程组法：当试样溶液中的各待测组分相互干扰不太严重时，可根

据吸光度具有加和性的特点，在同一试样溶液中同时测定两个或两个以上的

待测组分。假设要测定试样中有两个待测组分 a和 b，如果分别绘制 a、b 两

个纯物质的吸收光谱，则有 3种情况。

②等吸收波长消去法（双波长分光光度法）：当试样中两个待测组分的相互

干扰比较严重时，用解联立方程组的方法进行定量分析会产生较大的误差，

这时可以用等吸收波长消去法进行测定。在试样中含有两个待测组分 a和 b

时，若要测定组分 b，组分 a有干扰，应设法消除组分 a的吸收干扰。首先

选择待测组分 b的最大吸收波长λ2 作为测量波长，然后用作图的方法选择

参比波长λ1，使组分 a 在这两个波长处的吸光度相等。

③差示分光光度法：当待测组分含量过高时，吸光度超出了准确测量的读

数范围，可以采用差示分光光度法。具体方法是用一个比试样溶液浓度稍低

的标准溶液作为参比溶液，将分光光度计调零（透光率为 100%），测得的吸

光度就是被测试样溶液试液与参比溶液的吸光度差值（相对吸光度）。

三、布置作业：

复习本次课学习的内容

课后习题
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授课题目（章、节）
第十章 经典液相色谱法与薄层色谱法

学时：6

教学目标

【掌握】理解经典液相色谱法和薄层色谱法的基本原理和操作流程。掌

握液-固吸附柱色谱、液-液分配柱色谱、离子交换柱色谱和空间排阻柱

色谱等不同色谱技术的特点和应用。掌握薄层色谱法的操作技巧，包括

制板、点样、展开和检视的方法。

【熟悉】熟悉 EDTA 的性质及其与金属离子的配位能力和特点；金属指示剂

指示终点的原理，常用金属指示剂及其使用条件，金属指示剂的封闭现象和

消除方法；配位滴定的主要方式。

【了解】学习如何选择和优化色谱条件，包括吸附剂、流动相的选择和色谱

条件的调整。

【课程思政】

科学探索精神：色谱技术的引入鼓励学生探索物质分离的科学原理，培养学

生的科学探索精神。

教学重点

1.色谱法的基本原理和分类。

2.色谱条件的选择和优化。

3.薄层色谱法的操作步骤和技巧。

4.色谱法在实际分析中的应用。

教学难点

1.色谱条件优化的理论与实践。

2.薄层色谱法中 Rf 值的影响因素和控制。

3.色谱法在复杂样品分析中的应用技巧。

教学方法及

手段

讲授、讨论、案例教学法、多媒体教学（视频）

第一节 液-固吸附柱色谱(LSC)（90min）

新课导入：在我们之前的课程中，我们已经探讨了多种分析技术，从基础的滴定

分析到现代的仪器分析方法。今天，我们将要开启一段新的探索旅程，一起学习

两种非常实用且广泛应用的色谱技术：经典液相色谱法和薄层色谱法。首先，请

大家思考一下，当我们需要从复杂的混合物中分离出特定的成分，比如在药物制

造中纯化有效成分，或者在食品安全检测中鉴定污染物，我们应该采用什么样的

技术呢？是的，色谱法正是解决这些问题的强大工具。色谱法之所以强大，是因

为它能够利用不同物质在固定相和流动相中的相互作用差异，实现混合物中各个

组分的有效分离。想象一下，这就像是一场竞赛，不同的选手（混合物中的不同

组分）在跑道（色谱柱或薄层板）上赛跑，由于他们的速度不同，最终会在不同

的位置被捕捉到。在经典液相色谱法中，我们使用液体作为流动相，通过柱子来

实现分离。这种方法历史悠久，却历久弥新，至今仍在许多领域发挥着重要作用。

它的优点在于操作简便、成本较低，适合于工业规模的应用。而薄层色谱法，又

称为 TLC，它以固定在薄板上的吸附剂为固定相，展开剂为流动相。TLC 以其快速、

简便、成本低廉而著称，特别适合于实验室中的定性分析和教学演示。在本课程

中，我们将深入学习这两种色谱技术的基本原理、操作流程、以及如何优化分离

条件。通过理论学习与实验操作的结合，你们将能够掌握色谱法的核心技能，为

未来的研究或工作打下坚实的基础。

一、分离原理

板书设

计

概述

第一节

配位滴

定法的

基本原

理

第二节

配位滴

定条件

的选择
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1、吸附与吸附平衡

经典的液—固吸附色谱（liquid solid adsorption chromatography，LSC）

是以吸附剂为固定相，有机溶剂为流动相，利用不同组分在吸附剂上吸附性能的

差异，进行分离分析的方法。用于分离分析极性至弱极性的化合物，不适用于分

离分析强极性的物质。

吸附是指溶质分子与吸附剂分子之间所存在的某些化学作用力而被吸附在吸

附剂的表面。

吸附过程则是试样中溶质分子（X）与流动相分子（Y）争夺吸附剂表面活性

中心的过程，即为竞争吸附过程。

2、吸附平衡常数

 
  m

s

m

a
C
C

mVmX
aSaX

X
XK 

/
/

Sa 为吸附剂的表面积，Vm 为流动相的体积，Cs 为溶质在固定相的浓度，Cm 为溶

质在流动相中的浓度。吸附平衡常数 K 是与组分的性质、吸附剂和流动相的性质

与温度有关的一个常数。

K 值小，说明该物质被固定相吸附得不牢固，易被流动相分子解吸附，在固定相

中滞留时间短，在柱中移动速率快，先流出色谱柱；若 K 值大，说明该物质被吸

附得牢固，在固定相中滞留时间长，移动速率慢，后流出色谱柱。

3、吸附等温线：一定温度下，某一组分固定相和流动相之间达到平衡时，以 Cs

为纵坐标，Cm 为横坐标得到的曲线。

类型：线性、凸形、凹形等温线

（1）线性吸附等温线：吸附平衡常数 K 为一定值时，则吸附等温线为线型。即达

到平衡时，组分在固定相中的浓度Cs与其在流动相中的浓度Cm 成正比(Cs=KCm)，

直线的斜率为 K。

线型吸附等温线是理想的等温线，同一种溶质的平衡常数 K 与溶液的浓度无

关，即 K 为一常数。组分流出速度不受浓度的影响，故在洗脱或展开时，同一溶

质分子在柱内具有相同的迁移速率，能得到左右对称的流出曲线。

（2）凸形吸附等温线：在绝大多数情况下，吸附等温线都有些弯曲而呈现凸形吸

附等温线。其中主要原因之一是固体吸附剂表面的不均一性。 例如硅胶表面上有

几种吸附能力不同的吸附中心——强的、较强的、弱的、极弱的

同一溶质分子总是先占据强的吸附中心，两者之间作用力强，溶质分子被吸

附得牢，吸附平衡常数 K 值大，迁移速率慢；后占据弱的吸附中心，两者之间作

用力弱，吸附平衡常数 K值小，迁移速率快，并依此类推。

显然，同一溶质分子具有不同的吸附平衡常数 K，即具有不同的迁移速率。

在溶质分子集中的区域，吸附剂的所有吸附中心达到吸附饱和，K 值小，迁移速

率快，先流出色谱柱；在溶质分子稀少的区域，由于仅仅占据了强吸附中心，K
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值大，迁移速率慢，后流出色谱柱。从而导致流出曲线前沿陡峭，后沿拖尾，形

成拖尾峰，且保留时间亦随样品量的增加而减小。

（3）凹形：由于进样量较大，影响了固定相的物理性质。随溶质量的增加, Cs/Cm

增加，所以呈凹形。当吸附等温线是线性时,流出曲线是对称的,当吸附等温线是

凸型或凹型时，流出曲线形成拖尾峰或前延峰，克服方法：减少进样量或样品浓

度，利用等温线的直线部分，防止超载。

二、常用吸附剂

1、对吸附剂的要求：

（1）具有较大的表面积和一定的吸附能力

（2）颗粒要有一定的细度(d=75-150μm，即 100-200 目)，且粒度均匀

（3）与洗脱剂及样品不起反应，不溶解于洗脱剂

常用：硅胶、氧化铝、聚酰胺、活性炭、大孔树脂

2、硅胶（SiO2·H2O）中等极性吸附剂

吸附机制： 表面的硅醇基，与物质形成氢键

失活：水与硅醇基结合使其失去活性

活化：105-110℃加热 30min

适用范围：微酸性（pH=4~5），适于酸性和中性物质

粒度：100-200 目

3、氧化铝：吸附力较强

碱性氧化铝 pH 9～10 适于分析碱性、中性物质，如：生物碱

中性氧化铝 pH 7.5 适于分析酸性、碱性和中性物质，如：生物碱、挥发油、

萜类、甾体及在酸碱中不稳定的苷类、酯、内酯等化合物

酸性氧化铝 pH 4～5 适于分析酸性、中性物质，如：酸性色素、氨基酸、

对酸稳定的中性物质

4、硅胶、氧化铝的含水量与活性关系

5、聚酰胺

商品名：锦纶、尼龙-6

不溶于水和有机溶剂，易溶于浓无机酸

分离机制：主要是氢键吸附

适用对象：黄酮类、鞣质、醌

粒度：20~200 目

6、大孔树脂：是一种具有大孔网状结构的高分子吸附剂。不溶于酸、碱及有机溶

剂，分类：非极性和中等极性。

特点：在水中吸附力较强，在有机溶剂中吸附力较弱

适用对象：皂苷类、黄酮苷类化合物

粒度：20~60 目

三、色谱条件的选择

依据被测组分、吸附剂和流动相的性质

1、被测组分性质（极性大小）：被分离物质的极性越大,被吸附剂吸附得越牢!

常见的化合物极性大小顺序:

烷烃＜烯烃＜醚<硝基化合物<二甲胺＜酯＜酮＜醛<胺＜酰胺＜醇＜酚＜羧酸

2、吸附剂的选择：吸附剂的活性↑大，对被测组分的吸附能力↑强

强极性物质——选择弱吸附剂，防吸附太牢,难洗脱

弱极性物质——选择强吸附剂，防 tR 太小,不易分离
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酸性成分：硅胶

碱性成分：氧化铝

黄酮类：聚酰胺

3、流动相的选择

“相似相溶”原则：分离极性大的物质应选用极性大的溶剂作流动相，分离极性

小的物质应选用极性小的溶剂作流动相

流动相极性顺序：

石油醚< 环已烷<苯<甲苯<乙醚<三氯甲烷<乙酸乙酯<丙酮<正丁醇<乙醇<甲醇<水

常用：混合溶剂

如：不同配比的甲醇-水或甲醇

亲脂性成分用氯仿、乙酸乙酯

4、三者关系

四、操作方法

1、色谱柱的制备

要求：填装均匀、紧密，不能有气泡。

装柱时柱要垂直，表面平整。

固定相的用量适宜。

柱体：色谱柱

固定相：颗粒大小 100-200 目，用量

方法：干法装柱、湿法装柱

2、上样与洗脱

加样的方法有三种：

①试样配成浓溶液，用吸管轻轻沿管壁加入柱内，然后加流动相洗脱。

② 试样溶液+（0.5～1）g 的吸附剂，挥干溶剂，得到吸附了样品的吸附剂，然

后加流动相洗脱。

③用一块比色谱柱内径略小的圆形滤纸吸附试样溶液，待溶剂挥发后，加入柱内，

然后加流动相洗脱。

3、检视

可以通过分段收集流出液，采用相应的物理和化学方法进行检出。对有色混合物，

很容易观察化合物的分离情况，对无色物质，可用紫外光观察荧光色带而检出。

也可用荧光吸附剂，通过荧光熄灭定位。

第二节 液-液分配柱色谱法（LLC）（45min）

一、基本原理

原理：经典的液—液分配色谱(liquid liquid partition chromatography，

LLC)是将某种溶剂（固定液）涂布在多孔微粒的表面或纸纤维上，形成一层液膜，

构成固定相。多孔微粒或纸纤维称为支持剂(solid support)或载体(carrier)、
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担体。

二、载体（担体）

作用：支撑与分散固定液的作用

要求：

1）化学惰性，不易与其它物质发生反应

2）对被分离组分没有吸附能力

3）能吸留较大量的固定相液体

常用载体：硅胶、硅藻土、纤维素等

三、固定液、流动相及其选择

1、分类：正相分配色谱和反相分配色谱

正相分配色谱：固定液极性大于流动相

固定液：水、各种缓冲溶液、甲醇等强极性物质

流动相：石油醚、三氯甲烷等低极性物质

适合分离的物质：极性物质

各种极性物质流出顺序：t 非极性< t 中极性< t 强极性

2、反相分配色谱：固定液极性小于流动相

固定液：硅油、液状石蜡等极性小物质

流动相：水、与水相混溶的有机溶液

适于分离物质：中等极性至非极性物质

各种极性物质流出顺序：t 极性< t 中极性< t 非极性

3、选择原则： 固定液与流动相的选择，要根据被分离物中各组分在两相中的溶

解度之比即分配系数而定。可先使用对各组分溶解度大的溶剂为洗脱剂，再根据

分离情况改变洗脱剂的组成，即在流动相中加入一些可调节溶解度的溶剂．以改

变各组分被分离的情况与洗脱速率。

四、操作方法

1.固定液的涂布与装柱： 装柱前，首先将固定液与载体混合均匀

2.加样与洗脱：

加样方法：①试样配成浓溶液 ；② 试样溶液用少量固定相吸附，待溶剂挥干后，

加入柱内；③用一块比色谱柱内径略小的圆形滤纸吸附试样溶液，待溶剂挥发后，

加入柱内

洗脱：洗脱时流动相应先与固定相互相饱和，防止固定相流失

应用：适合各种类型化合物的分离

第三节 离子交换柱色谱法（IEC）（20min）

定义：利用离子交换剂对各组分交换性能的差异使其分离分析的方法
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1、离子交换树脂：

树脂：母体骨架是苯乙烯和二乙烯苯聚合而成的球形网状结构的高分子聚合物

-SO3H、-COOH 阳离子交换树脂

-N(CH3)
3+
、-NH2 阴离子交换树脂

2、性能

①交联度：交联剂（如二乙烯苯）的用量，重量百分比表示

阳离子交换树脂交联度以 8％，

阴离子交换树脂交联度以 4％左右为宜。

高交联度树脂紧密网状结构，交换速度慢，但选择性好，反之，则具有较好的渗

透性，选择性差。

幻灯片 39

②交换容量：每克干树脂含有可交换基团的数目，单位以 mmol/g 表示。

交换容量表示离子交换树脂进行离子交换能力大小。实际交换容量与理论有所不

同。

③溶胀：树脂吸收水分后，引起的膨胀。

溶胀程度取决于交联度高低，交联度高，溶胀小，反之，溶胀大。

④粒度：交换树脂颗粒的大小，一般以溶胀状态下通过的筛孔来表示。

颗粒小，离子交换达到平衡快，但洗脱慢。

3、离子交换平衡

4、影响选择性系数的因素

离子价数越高，水合离子半径越小和离子交换树脂的亲和力越大，即选择系数越

大

（1）强酸型阳离子交换树脂

（2）强碱型阴离子交换树脂

5、操作方法及应用

（1）树脂处理和再生

处理目的：除去杂质、转变为所需要的形式

阳离子树脂转变为氢型，阴离子树脂转变为氯型或羟基型。

（2）装柱

处理好的树脂加少量水搅拌后倒入色谱柱中，注意防止气泡进入。

（3）洗脱

洗脱剂一般为水，或弱酸弱碱溶液，必要时加入少量有机溶剂。

（4）应用

除去干扰离子，微量元素的富集、水的纯化等。



62

第四节 空间排阻柱色谱法（SEC）（25min）

一、空间排阻柱色谱法又称为凝胶色谱法、分子排阻色谱法、分子筛色谱法和尺

寸排阻色谱法

二、基本原理

1、分子筛效应：分子排阻色谱是根据溶质分子大小的不同即分子筛效应而进行分

离的。

2、大分子的流程短，移动速度快，先流出色谱柱；小分子的流程长，移动速度慢，

后流出色谱柱；而中等分子居两者之间，可使分子大小不一样的混合组分实现分

离。

3、渗透系数 K ：溶胶孔穴内外同等大小的溶质分子处于扩散平衡状态。渗透系

数 K 由溶质分子的体积大小与孔穴的孔径大小的相对关系决定，与流动相的种类

无关。K 越大，保留时间越长

二、凝胶的分类

三、操作方法及应用

四、小结

经典液相柱色谱的主要用途：

色谱分析前样品预处理、化学分离

熟悉各种柱的使用

掌握常用吸附剂的性质

掌握色谱条件的选择

掌握洗脱规律

第五节 薄层色谱法（90min）

一、定义：将固定相(吸附剂)均匀地铺在具有光洁表面的薄板上形成薄层，在此

薄层上进行色谱分离的方法。

薄板：玻璃、塑料薄膜、铝箔

吸附剂：硅胶、氧化铝

操作形式:平面

流动相：展开剂

操作：点样、展开

驱动力:毛细管力

分类：

1、按分离机理分：吸附、分配、离子交换、空间排阻色谱等。

2、按薄层板的分离效率不同：经典薄层色谱法和高效薄层薄层色谱法

特点：①分析时间短
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②分离能力强，一次可分离多个组分

③灵敏度高

④检视方便

⑤设备简单

应用：药物的定性鉴别

一、基本原理及名词术语

1、分离过程：以吸附薄层色谱法为例

由于各组分与吸附剂具有不同的吸附能力，展开剂对各组分的溶解能力不同，即

各组分有不同的吸附平衡常数，因此在展开过程中，产生差速迁移，实现分离。

2、原点、溶剂前沿、展距

3、比移值（Rf）

4、分离的前提： k不同

5、可用范围：0.2-0.8 最佳范围：0.3-0.5

讨 论

1、Rf 与 K有关，即与组分性质（溶解度）以及薄层板和展开剂的性质有关

2、色谱条件一定，Rf 只与组分性质有关，是薄层色谱基本定性参数，说明组分

的色谱保留行为

3. 相对比移值 Rs

二、固定相

1、常用的固定相：硅胶、氧化铝、聚酰胺等

粒度：200~300 目

吸附剂的选择：根据样品的性质如极性、酸碱性及溶解度来选择

如：氧化铝一般适合碱性物质和中性物质的分离

硅胶适用于酸性及中性物质的分离

2、硅胶：

硅胶 H、硅胶 G、硅胶 HF254、硅胶 GF254

G：指含煅石膏(Gypsum)黏合剂

H：不含黏合剂

F254：含一种在 254nm 下能发出黄绿 色荧光的无机荧光剂

F365：含荧光剂，365nm 紫外光照发光

含荧光剂的硅胶适用于本身不发光又无适当显色剂显色的物质

粒度：10~40μm(250~300 目）

三、展开剂

展开剂选择：主要根据被分离物质的极性、吸附剂的活性及展开剂本身的极性来
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选择

四、操作方法

（一）制板

（1）载板的准备：多用玻璃板，要求表面光滑，平整清洁。

常用规格：10cm×10cm、20cm×20cm、载玻片等

（2）粘合剂：水或 0.3~0.7%CMC-Na，用量 1:3

（3）涂铺厚度：0.3mm，0.5mm

（4）活化：自然晾干后，105℃烘 1h

（5）贮备：干燥器

薄层板的铺制方法

（1）手工涂铺法

（2）机械涂铺法（半自动、全自动）

（3）烧结玻璃法

2、点样

操作要点：溶解样品的溶剂、点样量和正确的点样方法

（1）样品溶液的制备：

一般用溶解度大，低沸点、弱极性、易挥发的有机溶剂。不宜用水。

（2）器具：毛细管、微量注射器、自动点样器

（3）点样量：1~10μl

（4）点样方法：垂直方向，不能用力太大，点样斑点直径≤2mm

（5）点样后溶剂须挥干

3、展开

（1）展开装置：展开槽（层析缸）

（2）展开方式

a.上行法展开、近水平展开方式

b.单向多次展开：取展开一次后的薄层板，挥干溶剂，再用同一种展开剂，按同

样的展开方向进行多次展开，以达更好的分离效果。

c.单向多级展开：取一次展开后的薄层板，挥干溶剂，再改用另一展开剂，按同

样的展开方向进行多次展开，以达更好分离效果。

对象：极性相差较大的组分

d.双向展开：取一次展开后的薄层板，挥干溶剂，将薄层板旋转 90°，再改用另

一种展开剂展开，以达更好分离效果。

对象：复杂体系中极性相差较小的组分

（3）注意事项
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a.层析缸必须密闭良好

b.防止边缘效应

边缘效应：同一物质的色谱斑点在同一薄层板上出现的两边缘的 Rf 值大于中间部

分的 Rf 值的现象。

原因：色谱缸内溶剂蒸气未达饱和，造成展开剂的蒸发速率在薄层板两边与

中间部分不等

克服办法：

a.“预饱和”

b.层析缸内壁贴浸湿的滤纸条

c.点样时不要太靠边缘

d.在展开过程中注意恒温恒湿

温度和湿度的改变会影响 Rf 值和分离效果，降低重现性。

（4）展开剂

对展开剂的基本要求：

不与组分或吸附剂存在化学反应

使样品各组分完全分离

使待测组分的 Rf 在 0.3~0.5

展开后各斑点圆而集中，不拖尾

具有适中的沸点和小的粘度

临用前配制

（5）展开系统的优化

展开剂的组成：单一溶剂、多元溶剂

单一溶剂：重现性好，分离能力差

多元展开剂：可改善分离效果，重现性差

优化原则：先调整展开剂极性使待测组分 Rf 值适中，保持这个极性不变，改变展

开剂的选择性，直至所有组分有合适的分离度。

4、检测

1、定位方法：日光检视

2、紫外光下检视（254 nm、365nm）

3、显色检视：利用显色剂与待测物质反应，从而显色。

3、显色检视：利用显色剂与待测物质反应，从而显色。

显色剂分类：通用型显色剂和专属型显色剂

通用型显色剂：对大部分物质均显色的试剂。如碘、硫酸乙醇等

专属型显色剂：对某个或某一类化合物显色的试剂。如茚三酮 ，三氯化铁乙醇液
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等。

六、定量分析

一、冼脱法

二、薄层扫描法（TLCS）

定义：将一定波长的单色光照射展开后的薄层板，测定薄层色谱斑点的吸收度，

根据其色谱峰积分面积与待测物浓度或量成正比的定量方法。

2. 扫描条件的选择

（1）光学模式的选择

反射法：测量的是反射光的强度

透射法：测量的是透射光的强度

（2）波长模式的选择

单波长模式：使用一种波长的光束对薄层进行扫描。分为单光束及双光束两种形

式。

双光束单波长系统

优点：有利于补偿由光源不稳定引起的误差

缺点：对板层不均匀造成的干扰不起作用

（3）扫描模式的选择：

A.直线式扫描：扫描过程中，照射在薄层板的光束在板上作直线运动,光束足够大。

适用范围： 均匀分布的规则斑点

缺点：光束扫描方向不同，测得的吸收值将会不同

B.锯齿式扫描（“飞点”式扫描）：扫描过程中，照在薄层板上的光束在薄板上

作锯齿形运动。光束微小

适用：斑点的形状不规则，浓度分布不均匀

优点：扫描测定值不受扫描方向和斑点形状、浓度分布的影响，结果稳定

3、定量分析方法

通常使用随行标准、外标两点法定量测定。

目的：克服板间误差，提高定量分析的准确度。

（1）外标两点法：对照品两种不同的量

四、随堂练习

布置作业：

复习本次课学习的内容

课后习题
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揭阳职业技术学院

课 程 教 案（实训指导）

课程名称： 分析化学实验

授课专业： 药学

撰 写 人： 黄忻
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实训（验）项目单

编制部门：生物工程系 编制人： 编制日期：

项目编号

1 项目名

称

分析天平的称

量练习

实训班级 药学

241、中

药学

241

学

时

3

课程名称

分析化学实验 教材 《分析化学》，人民

卫生出版社，李维

斌、陈哲洪主编

目的

1. 了解电子天平的构造及使用规则，学会正确使用分析天平。

2. 掌握固定质量称量法和减量称量法的操作方法，学会称量瓶与干燥器的

使用。

3. 注意有效数字的正确使用，培养准确、整齐、简明记录实验原始数据的

习惯。

【课程思政】

基础技能的重视：强调试样称量方法的重要性，培养学生对基础实验技能的

重视，这是科学实践中不可或缺的一部分。

责任感与职业道德：正确称量不仅是技术要求，也是对实验结果负责的表现，

培养学生的责任感和职业道德。

教学重点
1.正确使用分析天平;

2.固定质量称量法及减量称量法的操作方法

教学难点
1.电子天平的使用规则

2.称量方法——固定质量称量法；递减称量法

更新、补充

删减内容

揭 阳 职 业 技 术 学 院

实 训（验）项 目 单
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仪器材料
仪器：电子天平，称量瓶，小烧杯

材料：Na2SO4(固体)

教学过程设计

操

作

原

理

与

步

骤

1、学情分析和新课导入（5分钟）

正确而熟练地掌握试样的称量方法是分析化学实

验中最基本的操作技能之一。大家通过称量练习，能

巩固和拓展对相关理论知识的理解，逐渐建立起准确

的“量”的概念，培养实事求是的科学态度，认真而

严谨的工作作风，提高实践操作技能以及观察和分析

实际问题的能力，为后续的学习和工作打下坚实的基

础。

在准确称量之前首先要学会分析天平的使用，要

准确快速地完成称量又不损坏天平。分析天平是分析

化学中最常用的精密仪器之一。我们今天主要学习两

种称量方法：固定质量称量法和减重称量法

2、新课内容（105 分钟）

2.1 实训原理（5min）

分析天平是根据杠杆原理设计而成的，每一项定

量分析工作都直接或间接地需要使用分析天平，常用

的分析天平有阻尼天平、半自动电光天平、全自动电

光天平、单盘电光天平、微量天平和电子天平等。

电子天平根据电磁力平衡原理直接称量。其特点

是性能稳定、操作简便、称量速度快、灵敏度高。能

进行自动校正、去皮及质量电信号输出。

2.2 实验方法与步骤讲解（15min）

1．天平检查：

⑴ 取下天平罩，叠好后平放在天平箱的右后方台面上

或天平箱的顶上。

⑵ 查看水平仪，如不水平，通过水平调节脚调至水平。

要求

1.称量前要认真仔

细地检查天平各部

件的位置是否正常，

干燥剂是否合格；

2.读数时应将天平

侧门关闭。正确读

数，数据应读准至以

克为单位的小数点

后第四位；

3.分析天平上称量

的所有数据要及时、

准确地记录在原始

记录本上，不能随意

涂改、丢失；

4.取用称量批瓶时

戴上干燥、洁净的手

套，不能用手直接拿

称量瓶，以免产生称

量误差；

5.要爱护天平，操

作时应做到轻、慢、

稳。称量结束时应该

检查天平盘或底板

是否清洁，仪器使用
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⑶ 预热，接通电源，预热 60min，待天平显示屏出现

稳定的 0.0000g，即可进行称量。若天平显示不在零

状态，可按“TAR”键，使天平显示回零。

2．固定质量称量练习：用于称量指定质量的试样。如

称量基准物质，来配制一定浓度和体积的标准溶液。

要求：试样不吸水，在空气中性质稳定，颗粒细小（粉

末）。

（1）双手戴上手套，将洁净、干燥的小烧杯轻放在称

量盘中央，关上天平门，待显示平衡后，按“TAR”键

扣除容器质量并显示零点。

（2） 打开天平门，用牛角勺将试样缓缓加入烧杯中，

直至显示屏出现所需质量数，停止加样并关上天平门，

此时显示屏显示的数据即是实际所称的质量。

（ 3 ） 精 密 称 取 约 0.5g （ 0.49-0.51g ） 、 0.3g

（0.29-0.31g）、0.1g（0.09-0.11g）各三份试样于

小烧杯中。按下列格式做好记录和报告：

表 1 直接称量法称量结果

日期：

质量/g 1 2 3

m1/g

m2/g

m3/g

3.递减称量练习：

（1）双手戴上干净、干燥的手套， 取一干净、干燥

的称量瓶，装入 Na2SO4（或其他粉末状试样），约至

称量瓶的 2/3 左右。将称量瓶放于天平秤盘上，在天

平上称得质量为 m1g，取出称量瓶倾斜，用瓶盖轻敲

瓶口，使粘在瓶口的试样落下，同时将称量瓶慢慢直

立，然后盖好瓶盖。再称称量瓶质量为 m2g，两次质

量之差，就是倒入容器中的第一份试样的质量。按上

记录。
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述方法可连续称取多份试样。

第一份试样质量=m1-m2

第二份试样的质量=m2-m3

第三份试样的质量=m3-m4

（ 2 ） 精 密 称 取 约 0.5g （ 0.45-0.55g ） 、 0.3g

（0.27-0.33g）、0.12g（0.10-0.13g）各 3 份试样于

小烧杯中，按表 1格式做好记录和报告。

称量瓶和试样

的质量（g）

试样序号 试样质量（g）

m1=

m2= 1 m1-m2=

m3= 2 m2-m3=

m4= 3 m3-m4=

2.3 老师演示（15min）

2.4 学生独立操作，指导教师查看每位学生的步骤，

帮助做错的学生纠正过来。（80min）

3、小结（10 分钟）

4、布置复习思考题（5分钟）

（1）直接称量法和递减称量法各有何优缺点？各适

用于何种试样的称量？

（2）在实验中记录应准至几位，为什么？

课外作业
总结实验数据，撰写实验报告

课后体会

分析化学是一门基础学科，好的实验习惯的养成源于日常的实训锻炼，因此

必须给学生演示正确的实验操作以及过程中的注意事项及细节，过程中重视

对错误操作的纠正。



73

实训（验）报告

评语

教师签字 日期

成绩

学时

姓名 学号 班级 组别

项目编

号.
项目名称

课程名

称
教材

一、实训目的

二、实验步骤



74

续上表

三、结果记录与分析

1. 结果记录

2. 结果分析

四、思考题

1. ****

2. ****

3. ****
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实训（验）项目单

编制部门：生物工程系 编制人：黄忻 编制日期：

项目

编号

2 项目名称 滴定分析仪器的

基本操作练习

实训班级 药学

241、中

药学

241

学

时

3

课程

名称

分析化学实验 教材 《分析化学》，

人民卫生出版

社，李维斌、陈

哲洪主编

目的

1.学习、掌握滴定分析常用仪器的洗涤及准备；

2.初步掌握滴定分析基本操作；

3.通过练习滴定操作，初步掌握甲基橙、酚酞指示剂确定终点；

4.一定浓度溶液的配制

【课程思政】

团队协作精神：在实验中安排小组合作，让学生在团队中学习如何协作、交流和解

决问题，培养他们的团队协作精神和集体主义意识。

辩证唯物主义和科学方法论：在实验教学中，通过分析实验条件之间的内在联系和

量变与质变的关系，引导学生理解马克思主义哲学思想，培养他们的辩证思维能力

教学

重点

1.容量瓶的基本操作

2.滴定管的洗涤、调零，滴定管体积读数及滴定管的正确使用；

3.滴定管的正确操作。

教学

难点

1.容量瓶定容的操作

2.滴定管的读数

3.滴定终点的判断

更

揭 阳 职 业 技 术 学 院

实 训（验）项 目 单
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新、

补充

删减

内容

仪器

材料

仪器：酸式滴定管（50mL），碱式滴定管（50mL），锥形瓶（250mL），小烧杯，

腹式吸管（20mL）、移液管（10mL），容量瓶（250mL），洗耳球，烧杯，洗瓶，

滴管，玻璃棒

材料：HCL（0.1mol/L），NaOH（0.1mol/L），甲基橙指示剂（1g/L），酚酞指示

剂（10g/L），洗液，硫酸铜

教学过程设计

操

作

原

理

与

步

骤

1、学情分析和新课导入（5分钟）

在课堂上我们已经学习了酸碱滴定分析法，滴定分析法是化

学分析中主要的定量分析方法，该法具有准确度高，能满足常

量分析的要求：操作简便、快速，因此滴定分析法在生产实践

和科学研究广泛应用。所以，我们今天的实验内容是滴定分析

仪器的基本操作和一定浓度溶液的配制。

2、新课内容（120 分钟）

2.1 实训原理（5min）

正确使用各种滴定分析器皿，不仅是获取准确测量数据以

保证良好分析结果的前提，而且是培养规范滴定操作技能及动

手能力的重要手段。必须按照“滴定分析常用器皿及操作”规

定进行滴定管的操作，并练习滴定操作及滴定终点的判定。

2.2 实验方法与步骤讲解（15min）

1．常用器皿的洗涤：

按照“滴定管分析仪器及使用方法”规定，洗涤滴定管、

量瓶、移液管等仪器，备用。

2．量瓶使用练习：

（1）计算应该称取的 CuSO4固体的质量。双手戴上干净、干燥

的手套，将洁净、干燥的小烧杯轻放在称量盘中央，关上天平

要求

1.滴定管不可用

非专用毛刷或粗

糙 物 品 擦 洗 内

壁，以免造成内

壁划痕，容量不

准。每次用毕应

及时用自来水冲

洗、倒挂，自然

沥干；

2.滴定管装溶液

时，滴定液要直

接从试剂瓶倒入

滴定管内，不能

经过其他容器转

移，以免污染滴

定液或影响滴定

液的浓度；

3. 注 意 近 终 点



77

门，待显示平衡后，按“TAR”键扣除容器质量并显示零点。

（2）打开天平门，用牛角勺将试样缓缓加入烧杯中，直至显示

屏出现所需质量数，停止加样并关上天平门，此时显示屏显示

的数据即是实际所称的质量，记录所称取的试样的质量为 m1。

（3）在烧杯加入适量的纯化水将试样溶解之后玻棒引流转移入

100ml 的容量瓶中，用少量纯化水润洗烧杯及玻棒，转移合并到

容量瓶中，同样操作 3 次，纯化水定容至 100ml。

3．移液管使用练习：

用移液管精密量取上述 CuSO4 溶液 25mL 于锥形瓶中，移取 3-6

份，直至熟练。

4．滴定管的基本操作及终点判断练习：

⑴ 以酚酞为指示剂，用 0.1mol/L NaOH 滴定液滴定 HCL 溶液：

用 0.1mol/L NaOH 滴定液润洗碱式滴定管，再装至超过“0”标

线，除气泡，调零。用移液管移取 20.00mL 待测 HCL 溶液于洁

净的 250mL 锥形瓶中，加入 2 滴酚酞指示剂（变色范围 pH8.0

（无色）-9.6（红色）） ，滴定至被测溶液由无色变为浅粉红

色 30s 内不褪色为终点。记录消耗的 NaOH 滴定液体积，读数精

确至 0.01mL。平行测定三次，计算 HCL 溶液的浓度。

实验次数 1 2 3

被测溶液 HCl 的体积 V（ml） 20.00 20.00 20.00

NaOH 滴定液的体积 V

（ml）

V 末

V 初

V 消耗

CHCl

（mol/L）

HClc （mol/L）

⑵ 以甲基橙为指示剂，用 0.1mol/LHCL 滴定液滴定 NaOH 溶液：

用 0.1mol/LHCL 滴定液润洗酸式滴定管，再装至超过“0”标线，

时，滴定液应逐

滴或半滴加入，

滴定管靠在锥形

瓶内壁上的滴定

液可用洗瓶中纯

化水淋洗下去。

4. 每 次 滴 定 完

毕 ， 必 须 等

1-2min，待内壁

溶液完全流下时

再读数，每次滴

定时的初读数和

末读数必须由一

人读取，以减少

误差；
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除气泡，调零。 用移液管移取待测 NaOH 溶液 20.00mL，放入锥

形瓶中，加 1 滴甲基橙指示剂（变色范围 pH3.1（红）-4.4（黄）），

用滴定管中的 HCL 滴定液滴定至橙色，记录消耗的 HCL 滴定液

的体积。平行测定三次，计算 NaOH 溶液的浓度。2.3 老师演示

（20min）

2.3 学生独立操作，指导教师查看每位学生的步骤，帮助做错

的学生纠正过来。（80min）

3、小结（5 分钟）

4、布置复习思考题（5分钟）

（1）锥形瓶及量瓶用前是否需要烘干，是否需用待测溶液润

洗？

（2）精密量取（移取）溶液体积（mL）应记录至小数点后第几

位？

课外

作业

总结实验数据，撰写实验报告

课后

体会

在同学们的实验过程中，要注意其对定容时弯月面与刻度线相切的观察，以及滴定

过程中滴定速度的控制，终点读数的标准。
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实训（验）报告

评语

教师签字 日期

成绩

学时

姓名 学号 班级 组别

项目编

号.
项目名称

课程名

称
教材

一、实训目的

二、实验步骤
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续上表

三、结果记录与分析

1. 结果记录

2. 结果分析

四、思考题

1. ****

2. ****

3. ****
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实训（验）项目单

编制部门：生物工程系 编制人：黄忻 编制日期：

项

目

编

号

3 项目名称 NaOH 标准溶液

（0.1moL/L）的配制与

标定

实训班级 药学 241、

中药学

241

学

时

3

课

程

名

称

分析化学实验 教材 《分析化学》，人民

卫生出版社，李维斌、

陈哲洪主编

目

的

1.学习、掌握用基准物质标定标准溶液浓度的方法；

2.掌握滴定管的滴定操作和使用酚酞指示剂判断滴定终点；

3.熟练掌握 NaOH 滴定液浓度的计算方法；

【课程思政】

精益求精的工匠精神：通过精确的配制和标定操作，让学生体会精益求精的工匠精

神，鼓励他们追求卓越、注重细节。

法律意识与规范操作：在实验中强调遵守实验室安全规程和操作规范，培养学生的

法律意识和规范意识，确保实验安全。

教

学

重

点

1.基准物质标定标准溶液浓度;

2.滴定管的滴定操作和使用酚酞指示剂判断滴定终点。

教

学

难

点

1.NaOH 标准溶液的配制

2.NaOH 滴定液浓度的计算方法

揭 阳 职 业 技 术 学 院

实 训（验）项 目 单
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更

新、

补

充

删

减

内

容

仪

器

材

料

仪器：称量瓶，酸碱两式滴定管（50mL），锥形瓶（250mL），小烧杯，万分之一分

析天平、洗瓶等。

材料：NaOH（AR），邻苯二甲酸氢钾（基准试剂），酚酞指示剂（0.1%乙醇溶液）、

蒸馏水（煮沸放凉）煮沸放凉

教学过程设计

操

作

原

理

与

步

骤

1、学情分析和新课导入（5分钟）

师生探讨，教师提出以下问题，学生回答

①要配制一瓶标准溶液，你怎样来做？

答：有两种，直接配制法和间接配制法。

②怎样来配制氢氧化标准溶液？原因是什么？

答：饱和溶液稀释法。

③实验室是如何来标定氢氧化钠溶液？

答：基准物质标定法。

④那些基准试剂可以标定氢氧化钠溶液？

答：常用的有邻苯二甲酸氢钾和草酸。

⑤基准试剂邻苯二甲酸氢钾和草酸比较有哪些优点？

答：邻苯二甲酸氢钾好分子量越大越好，邻苯二甲酸氢钾

204.22 ，基准乙二酸 125.07，这样称取基准物时邻苯二甲

酸氢钾的用量大，造成的称量误差小，所以标定后的浓度更

准确。 基准乙二酸保存时可能失水，影响物质的量。邻苯二

甲酸氢钾与氢氧化钠反应是 1：1的反应，好计算基准乙二酸

要求

1．标定氢氧化钠滴定

液时，酚酞作指示剂，

滴定至微红色；半分

钟不褪色为终点。时

间长红色褪去，是因

为溶液吸收了空气中

的二氧化碳，使溶液

pH 下降所致。

2．要控制好在终点时

1 滴或半滴滴定液的

加入，这是滴定成功

的关键。
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是 2：1，相对来说不如 1:1 的直观好算。

2、新课内容（110 分钟）

2.1 实训原理（5min）

1.固体氢氧化钠具有很强的吸湿性，且易吸收空气中的

水分和二氧化碳，因而常含有 Na2CO3，且含少量的硅酸盐、

硫酸盐和氯化物，因此不能直接配制成准确浓度的溶液，而

只能配制成近似浓度的溶液，然后用基准物质进行标定，以

获得准确浓度。

由于氢氧化钠溶液中碳酸钠的存在，会影响酸碱滴定的

准确度，在精确的测定中应配制不含 Na2CO3的 NaOH 溶液并妥

善保存。

用邻苯二甲酸氢钾标定氢氧化钠溶液的反应式为：

由反应可知，1mol(KHC8H4O4)与 1mol(NaOH)完全反应。到

化学计量点时，溶液呈碱性，pH 值约为 9，可选用酚酞作指

示剂，滴定至溶液由无色变为浅粉色，30s 不褪即为滴定终

点。

2.2 实验方法与步骤讲解（15min）

1．NaOH 标准溶液（0.1mol/L）的标定：

精密称取在 105-110℃干燥至恒重的基准物邻苯二甲酸氢钾

约 0.6g，置锥形瓶中，加新煮沸放冷的蒸馏水 50ml，小心振

摇使之完全溶解，加酚酞指示剂 2 滴，用 NaOH（0.1mol/L）

滴定溶液至淡红色，且 30s 不褪色为终点。平行测定三次，

记录消耗的 NaOH 溶液的体积。根据邻苯二甲酸氢钾的重量和

所消耗的 NaOH 溶液的体积（mL），按下式计算 NaOH 标准溶

液浓度（MKHC8H4O4=204.2）和相对平均偏差及相对标准偏差。
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式中 c(NaOH) —— NaOH 标准溶液的浓度，mol/L；

m (KHC8H4O4)——邻苯二甲酸氢钾的质量, g；

M(KHC8H4O4)——邻苯二甲酸氢钾的摩尔质量，g/mol；

V（NaOH）——滴定时消耗 NaOH 标准溶液的体积，L；

2.3 老师演示（15min）

2.4 学生独立操作，指导教师查看每位学生的步骤，帮助做

错的学生纠正过来。（75min）

3、小结（10 分钟）

4、布置复习思考题（5分钟）

（1）氢氧化钠滴定液的浓度是否必须准确到小数点后第 4

位？

（2）待标定的氢氧化钠溶液在装入滴定管前，为什么要用少

量的此溶液润洗 2-3 遍？

课

外

作

业

总结实验数据，撰写实验报告

课

后

体

会

巡视指导学生，并对学生中出现的错误操作进行纠正。解答学生在操作过程中发现

的问题，对次数出现较多的问题进行补充讲解。记录评价各组表现，表现好的组加

平时分加强同学们的积极性与参与性。
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实训（验）报告

评语

教师签字 日期

成绩

学时

姓名 学号 班级 组别

项目编

号.
项目名称

课程名

称
教材

一、实训目的

二、实验步骤
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续上表

三、结果记录与分析

1. 结果记录

2. 结果分析

四、思考题

1. ****

2. ****

3. ****
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实训（验）项目单

编制部门：生物工程系 编制人：黄忻 编制日期：

项目

编号

4 项目名称 0.1mol/L 碘标准溶

液（0.05mol/L I2）

的配制与标定

实训

班级

药学 241、中

药学 241

学

时

3

课程

名称

分析化学实验 教材 《分析化学》，人民卫

生出版社，李维斌、陈

哲洪主编

目的

1.掌握碘标准溶液的配制与标定方法；

2.熟悉淀粉指示剂指示终点的原理及方法；

3.了解间接碘量法的操作过程及注意事项。

【课程思政】

创新意识与科学探究：鼓励学生在实验中发现问题、提出假设、设计实验、得出结

论，培养他们的科学探究能力和创新意识。

教学

重点

1.熟练掌握碘标准溶液的配制和标定；

2.掌握淀粉指示剂的配制方法

教学

难点

1.碘标准溶液的配制

2.标准硫代硫酸钠标定碘溶液浓度

更

新、

补充

删减

内容

仪器

材料

仪器：酸碱两式滴定管（25ml），锥形瓶（250ml），移液管（20ml），量筒(100m1），

烧杯（100ml），棕色瓶（500ml）

揭 阳 职 业 技 术 学 院

实 训（验）项 目 单
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材料：碘（分析纯），碘化钾（分析纯），浓盐酸，淀粉指示剂

（5%水溶液），Na2S2O3标准溶液（0.1mol/L）

教学过程设计

操

作

原

理

与

步

骤

1、学情分析和新课导入（5 分钟）

大家已经学习过氧化还原滴定法的理论课内容，本次

实训是运用碘量法的原理标定碘标准溶液。大家还记得碘

液的配制需要注意哪些方面吗？碘的溶解度怎么样？需

要加入什么助溶剂去加大碘的溶解度？碘量法是采用什

么指示剂指示终点？指示剂跟我们之前做过的实验加入

的时机一样吗，如果不一样，是因为什么？

2、新课内容（110 分钟）

2.1 实训原理（5min）

1.25℃时 100ml 水能溶解 0.0035g 碘。除了很小的溶解

度，水溶液中碘还具有可观的蒸气压，因此操作时由于碘

挥发会引起浓度的稍微降低。故碘标准溶液多采用间接法

配制。

2. 通过将碘溶解于碘化钾的水溶液中可以克服上述两个

困难。碘化钾的水溶液浓度越高，碘的溶解度越大。碘溶

解度增加是由于三碘负离子的形成：I2 + I- I3

-

3.碘标准溶液可用标准硫代硫酸钠溶液来标定：

I2 + 2S2O3

2-
S4O6

2-
+ 2I

-

从已知的硫代硫酸钠溶液浓度可计算碘溶液的浓度：

2.2 实验方法与步骤讲解（15min）

1.碘标准溶液的制备（0.1mol/L）

称取 9g 碘化钾（分析纯）于 10ml 水中。在台称上用

烧杯称大约 3.5g 碘（分析纯），将其转移至上述浓的碘

要求

1．碘必须溶解在浓碘

化钾溶液中，然后再稀

释。

2．碘溶液腐蚀橡胶，

因此应使用带玻璃活

塞的酸式滴定管盛碱

液。

3．在制备硫代硫酸钠

溶液的过程中加入了

少量的碳酸钠。然而由

于在使用碘的滴定中

不容许有碱的存在，须

向碱溶液中加一些盐

酸。同时为避免碘酸钾

的干扰，加酸也是必要

的。这样少量存在的

KIO3 杂质在标定前还

原为 I2。
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化钾溶液中，振摇至所有碘溶解后，加一滴盐酸，然后用

蒸馏水稀释至 250ml。保存在带玻璃塞的棕色瓶中，置于

阴凉处。

2.碘标准溶液的标定（0.1mol/L）

准确移取 20.00ml 碘溶液于一 250mL 锥形瓶中，加

100mL 蒸馏水，用 Na2S2O3 标准溶液（0.1mol/L）滴定至

溶液呈浅黄色。加入淀粉指示剂 3mL，继续用 Na2S2O3溶液

滴定使溶液恰好呈无色。平行操作3次，记录所消耗Na2S2O3

标准溶液的体积。计算碘标准溶液的浓度。

2.3 老师演示（15min）

2.4 学生独立操作，指导教师查看每位学生的步骤，帮助

做错的学生纠正过来。（80min）

3、小结（10 分钟）

5、布置复习思考题（5 分钟）

（3）配制I2溶液时为什么要加KI？是否可以将称得的I2

和 KI 一次加入 1000ml 水再搅拌？

（4）配制碘滴定液时为什么要加 3 滴盐酸？

课外

作业

总结实验数据，撰写实验报告

课后

体会

实验过程中学生在平行实验中对近终点颜色判断不一致容易引起结果出现较大的

误差，并且数据的精密度不好，因此在实验指导中应当强调近终点颜色判断。
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实训（验）报告

评语

教师签字 日期

成绩

学时

姓名 学号 班级 组别

项目编

号.
项目名称

课程名

称
教材

一、实训目的

二、实验步骤
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续上表

三、结果记录与分析

1. 结果记录

2. 结果分析

四、思考题

1. ****

2. ****

3. ****
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实训（验）项目单

编制部门：生物工程系 编制人：黄忻 编制日期：

项目

编号

5 项目名称 维生素 C原料

药含量测定

实训班级 药学三

二

241-242

学

时

3

课程

名称

分析化学实验 教材 《分析化学》，

人民卫生出版

社，李维斌、陈

哲洪主编

目的

1.掌握直接碘量法测定 Vc 的原理及其操作；

2.掌握维生素 C的测定方法。

【课程思政】健康中国与社会责任：通过介绍维生素 C 对人体健康的重要作用，如

促进胶原合成、增强免疫力等，培养学生对健康中国战略的认识和责任感，激发他

们为提高国民健康水平贡献力量的意识。

教学

重点

1.维生素 C含量的测定方法;

2.维生素 C含量的计算。

教学

难点

1.维生素 C 供试品配制

2.维生素 C含量的计算

更

新、

补充

删减

内容

仪器

材料

仪器：锥形瓶（250mL），酸式滴定管（50mL），小烧杯，量筒（100mL），万分之

一分析天平，十万分之一分析天平

材料：维生素 C（原料药），0.05mol/L I2 滴定液，稀醋酸（2mol/L），淀粉指示

揭 阳 职 业 技 术 学 院

实 训（验）项 目 单
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剂

教学过程设计

操

作

原

理

与

步

骤

1、学情分析和新课导入（10 分钟）

1934 年 4 月 3 日年，美国教授查尔斯•葛兰•金首先分离出

人体必需的维生素 C，从此人类逐渐远离败血症的折磨，所以在

医药上常把维生素 C叫做抗坏血酸(ascorbic acid)。维生素 C，

无色晶体，是一种水溶性的六碳多羟基内酯化合物，具有很强

的还原性，广泛存在于植物组织中，新鲜的水果、蔬菜，特别

是枣、辣椒、苦瓜、柿子叶、猕猴桃、柑橘等食品中含量尤为

丰富。维生素 C 在人体内影响胶元蛋白的形成，并且有解毒作

用，另外参与多种氧化还原反应、羟化反应，还有防止贫血、

可改善过敏体质以及刺激免疫系统的作用，是人体不可缺少的

物质。因此准确测定维生素 C 的含量，对饮食健康、医疗保健

都具有十分重要的意义。那么，今天我们就来学习维生素含量

的测定。根据我刚才对维生素 C 的一些介绍，对于本次的实验

的方法，大家有没有一些想法？大家想一想维生素 C 和 I2的性

质，我刚刚介绍过维生素 C 有极强的还原性，而我们又知道 I2

具有氧化性，因此我们可以用已知浓度的 I2溶液来滴定含量未

知的维生素 C 溶液，维生素 C 和 I2之间的氧还原反应定量进行，

再者我们选择淀粉溶液作指示剂，滴定终点时变色明显，所以

我们可以用直接碘量法来测定维生素 C 的含量，最后根据滴定

终点时消耗的 I2 溶液的体积就可以计算求得维生素 C 的含量。

2、新课内容（110 分钟）

2.1 实训原理（10min）

维生素 C（Vc）又称抗坏血酸，分子式 686 OHC
，分子量

1mol•176.1232/g 
。Vc 具有还原性，可被 2I 定量氧化，因而

可 用 2I 标 准 溶 液 直 接 滴 定 。 其 滴 定 反 应 式 为 ：

。

要求

1．碘必须溶解在

浓 碘 化 钾 溶 液

中，然后再稀释。

2．碘溶液腐蚀橡

胶，因此应使用

带玻璃活塞的酸

式 滴 定 管 盛 碱

液。

3．在制备硫代硫

酸钠溶液的过程

中加入了少量的

碳酸钠。然而由

于在使用碘的滴

定中不容许有碱

的存在，须向碱

溶液中加一些盐

酸。同时为避免

碘酸钾的干扰，

加 酸 也 是 必 要

的。这样少量存

在的KIO3杂质在

标定前还原为I2。
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由于 Vc 的还原性很强，较易被溶液和空气中的氧氧化，在

碱性介质中这种氧化作用更强，因此滴定宜在酸性介质中进行，

以减少副反应的发生。考虑到
－I 在强酸性溶液中也易被氧化，

故一般选在 pH=3~4 的弱酸性溶液中进行滴定。

2.2 实验方法与步骤讲解（10min）

1. 维生素 C 的称取。准确称取粉末约 0.6g（三份）。置于锥形

瓶中，操作一定要快，加 50mL 蒸馏水稀释，马上进行下一步滴

定。（若颜色太深可加蒸馏水稀释）

2. 维生素 C 的测定。向锥形瓶中加入 10mL 2mol/LHAc 溶液，

2mL 淀粉溶液，立即用标准碘液（酸式滴定管）进行滴定至溶液

刚好呈现蓝色，30s 内不褪色即为终点.记下体积，平行滴定三

次,，计算 Vc 的含量。

2.3 老师演示（15min）

2.4 学生独立操作，指导教师查看每位学生的步骤，帮助做错

的学生纠正过来。（80min）

3、小结（10 分钟）

6、布置复习思考题（5 分钟）

（5）配制 I2溶液时为什么要加 KI？是否可以将称得的 I2和 KI

一次加入 1000ml 水再搅拌？

（6）配制碘滴定液时为什么要加 3 滴盐酸？

课外

作业

1.总结实验数据，撰写实验报告

2.请查阅资料还有没有其他方法测定制剂中维生素 C的含量

课后

体会

维生素 C 由于还原性强，在配制过程中容易被氧气氧化，导致测定结果偏低。实验

中要提醒同学们注意配制速度，并且每滴定完一份再去配制下一份。
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实训（验）报告

评语

教师签字 日期

成绩

学时

姓名 学号 班级 组别

项目编

号.
项目名称

课程名

称
教材

一、实训目的

二、实验步骤
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续上表

三、结果记录与分析

1. 结果记录

2. 结果分析

四、思考题

1. ****

2. ****

3. ****
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训（验）项目单

编制部门：生物工程系 编制人：黄忻 编制日期：

项目

编号

6 项目名称 维生素B12注射

液定性鉴别和

含量测定

实训班级 药学

241、中

药学

241

学

时

3

课程

名称

分析化学实验 教材 《分析化学》，

人民卫生出版

社，李维斌、陈

哲洪主编

目的

1.掌握紫外-可见分光光度计的使用方法；

2.掌握维生素 B12注射液的鉴别和含量测定的原理及方法；

3.掌握用吸光系数法定量测定维生素 B12注射液含量的方法；

【课程思政】

法律意识与规范操作：强调遵守实验室安全规程和化学品管理法规，培养学生的法

律意识和规范操作的习惯。

教学

重点

1.紫外分光光度计的构造及使用方法;

2.维生素 B12注射液的鉴别和含量测定的原理及方法。

教学

难点

1.紫外-可见分光光度计的使用方法

2.维生素 B12注射液的鉴别和含量测定的原理及方法

更

新、

补充

删减

内容

揭 阳 职 业 技 术 学 院

实 训（验）项 目 单
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仪器

材料

仪器：紫外-可见分光光度计，1cm 石英比色杯，容量瓶，移液管。

材料：维生素 B12 注射液,纯化水

教学过程设计

操

作

原

理

与

步

骤

1、学情分析和新课导入（10 分钟）

先强调维生素 B12的重要性——常用于治疗贫血症，还可对

神经炎有一定的疗效。那么我们如何检测某种药物含有维生素

B12？若有，含量是多少呢？这节课我们就利用紫外-可见分光光

度计对维生素 B12注射液进行定性鉴别和定量分析

2、新课内容（110 分钟）

2.1 实训原理（10min）

1.紫外分光光度法仍然是基于 Lambert—Beer 定律：

A = k·c·b

其中 k 为吸光系数。在条件改变时，吸光系数 k 可以用摩尔

吸光系数ε或比吸光系数 代替。

2.维生素 B12是含有 Co 的有机化合物，为深红色结晶或结晶性粉

末。其注射液在 278±1nm、361±1nm、550±1nm 波长处有最大

吸收。

3.通过对最大吸收峰处吸光度比值的计算，可对其进行定性鉴

定。中华人民共和国药典 2000 版规定维生素 B12 的定性鉴定标

准为：

2.2 实验方法与步骤讲解（10min）

1．维生素 B12的定性鉴别：

（1）参看紫外—可见分光光度计仪器简介和使用操作部分，熟

悉其性能和操作方法。接通电源，打开仪器，预热 20min。

（2）精密吸取一定量维生素 B12注射液，按照标示含量，用蒸馏

要求

1.本实验使用吸

光系数法定量，

仪器的波长精度

对测定结果的影

响较大。由于仪

器的波长精度可

能存在误差，因

此测定前，应先

在仪 器上 找出

278nm ± 1nm 、

361nm ± 1nm 和

550nm±1nm三个

最大吸收峰的确

切波长位置；

2.本实验用吸

光系数法测定维

生素 B12 注射液

的浓度，实际工

作中，如有合适

的标准对照品，

多用工作曲线法

定量；
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水准确稀释一定倍数，使稀释后试样溶液的浓度为 25μg/mL。

将稀释后的试样溶液和参比溶液（纯化水）分别置于 1cm 比色杯

中，按照紫外-可见分光光度计操作规程，分别在 278nm，361nm

和 550nm 处测定其吸光度。

2．维生素 B12注射液含量：

将 361nm 波长处的吸光度代入计算公式，计算维生素 B12稀释

溶液的浓度：

CB12（μg/mL）=A 样×48.31

2.3 老师演示（15min）

2.4 学生独立操作，指导教师查看每位学生的步骤，帮助做错的

学生纠正过来。（80min）

3、小结（10 分钟）

4、布置复习思考题（5分钟）

（1）紫外—可见分光光度计测定维生素 B12 含量及定性鉴定的

原理是什么？

（2）用吸收系数法进行定量分析的优缺点是什么？？

课外

作业

总结实验数据，撰写实验报告

课后

体会

1.强调调整一次波长均需要用空白重新调整 100%透光率。

2.开关比色皿暗箱时，动作要轻。

3.若吸光度值大于 0.8，需把待测试液稀释，使吸光度值在 0.2~0.7 范围内。

4.比色皿的光面只可能用擦镜纸擦拭，并只能顺一个方向擦拭。

5.不要在仪器上方倾倒测试样品，以免样品污染仪器表面，损坏仪器。

6.一定要将比色皿外部所沾样品擦干净，才能放进比色皿架进行测定。
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实训（验）报告

评语

教师签字 日期

成绩

学时

姓名 学号 班级 组别

项目编

号.
项目名称

课程名

称
教材

一、实训目的

二、实验步骤
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续上表

三、结果记录与分析

1. 结果记录

2. 结果分析

四、思考题

1. ****

2. ****

3. ****
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