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项目三  酸碱滴定法

任务一  水溶液中的酸碱平衡
任务二   酸碱溶液中pH的计算
任务三   缓冲溶液
任务四   酸碱指示剂
任务五   酸碱滴定法的基本原理
任务六    酸碱滴定法的应用



任务一 水溶液中的酸碱平衡

l酸碱滴定法（中和滴定法）：
      以酸碱反应以酸碱反应((水溶液中的质子转移反应水溶液中的质子转移反应))为基础的定量分析法。为基础的定量分析法。

一般的酸碱以及能与酸碱直接或间接发生质子传递反应一般的酸碱以及能与酸碱直接或间接发生质子传递反应
的物质，几乎都可以采用酸碱滴定法进行测定。的物质，几乎都可以采用酸碱滴定法进行测定。



酸碱的定义

Ø电离理论

Ø电子理论

Ø质子理论

酸——能电离出H+的物质
碱——电离出OH-的物质

酸——凡能接受电子的物质

碱——凡能给出电子的物质

酸——凡能给出质子的物质

碱——凡能接受质子的物质



一、酸碱质子理论
酸——溶液中凡能给出质子的物质
碱——溶液中凡能接受质子的物质

特点：
11）具有共轭性）具有共轭性
  

22）具有相对性）具有相对性  

33）具有广泛性）具有广泛性

A－ +  H+HA如：

HCO3
－既为酸，也为碱 （两性） 如：

H2O   中性分子，既可为酸，也可为碱如：



举例



H
3
O+  +  A-

溶剂合质子
HA    +  H

2
O 

例: HAc + H
2
O  H

3
O+  +  Ac-

HA   +    SH  SH
2

+    +  A- 

例:  HClO
4 
+ HAc H

2
Ac+   +  ClO

4
-

水合质子 

醋酸合质子 



二 、酸碱反应的实质
酸碱半反应: 酸给出质子和碱接受质子的反应

üü   醋酸在水中的离解：醋酸在水中的离解：
半反应1 HAc（酸1） Ac- （碱1） +  H+

半反应2 H+ + H
2
O（碱2） H

3
O+（酸2）
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•  氨在水中的离解：

半反应1 NH
3
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4

+（酸1） 

半反应2 H
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O（酸2） OH-（碱2）+  H+
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共轭酸碱对

共轭酸碱对



续续

ü  NHNH
44ClCl的水解的水解  ((相当于相当于NHNH

44
++弱酸的离解弱酸的离解))

ü  NaAcNaAc的水解的水解（相当于（相当于AcAc－－弱碱的离解）弱碱的离解）
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共轭酸碱对

  HAc + NH
3
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4
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• 醋酸与氨在水溶液中的中和反应

共轭酸碱对



三、酸碱反应的平衡常数
11．水的质子自递反应及其常数．水的质子自递反应及其常数

       H
2
O + H

2
O             H

3
O+ + OH –

水的离子积

发生在水分子间的质子转移→水的质子自递反应

该反应的平衡常数Ks →溶剂的质子自递常数

H
2
O 既能接受质子又能给出质子→ H

2
O为两性物质

    



2.一元酸碱的强度

HA  +  H
2
O                     H

3
O+  +  A-

酸度常数
（酸的解离常数） 

A-+  H
2
O                      OH-  +  HA 

碱度常数
（碱的解离常数） 

三、酸碱反应的平衡常数



讨论：
Ø Ka↑，给质子能力↑强，酸的强度↑
   Kb↑，得质子能力↑强，碱的强度↑

Ø 共轭酸碱对HA和A- 有如下关系:



3.多元酸碱的强度
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三、酸碱反应的平衡常数



讨论：

Ø多元酸碱在水中逐级离解，强度逐级递减

Ø形成的多元共轭酸碱对中最强酸的解离常数形成的多元共轭酸碱对中最强酸的解离常数
    KKa1a1对应最弱共轭碱的解离常数对应最弱共轭碱的解离常数KKb3b3  
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任务二 酸碱溶液中pH的计算

一、溶液的酸碱性和pH

水溶液的酸碱性常用pH表示。所谓pH，就是溶液中[H+]
的负对数。即

pH=-lg [H+]。

同样，也可以用pOH表示水溶液的酸碱性，即

pOH = -lg[OH-]

常温下，在水溶液中，[H+][OH-] = Kw 

pH + pOH = 14 



二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件

1.强酸（强碱）溶液

→ 强酸溶液
  A．最简式
              [H+]=ca                （ca≥10-6mol/L）

B．近似式

（ca<10-6mol/L）



二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件

 →强碱溶液

A．最简式：
           [OH-]=cb           （cb≥10-6mol/L）

B．近似式

（cb<10-6mol/L）



二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件

2.一元弱酸（碱）和多元弱酸（碱）

A．最简式： （cKa≥10Kw及c/Ka≥105）

B．近似式：

（cKa≥10Kw及c/Ka<105）

（cKa<10Kw及c/Ka≥105）



二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件

→一元弱碱

A．最简式：

（cKb≥10Kw及c/Kb≥105）

B．近似式：

（cKb≥10Kw及c/Kb<105）

（cKb<10Kw及c/Kb≥105）



二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件

 → 多元酸（碱） 

A．最简式：
当CKa1≥20Kw， C/Ka1≥500

B ．近似式：

当CKa1≥10Kw，



二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件

→强酸与弱酸混合溶液(Ca mol/L HCl  +  C mol/L HAc)

A．最简式

B．近似式

[H+]≈ca



二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件

→ 两种弱酸的混合

HA         cHA       KHA

HB          cHB           KHB

最简式

（cHAKHA>>cHB KHB）



二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件

→ 两种弱碱的混合

当cb1Kb1>>cb2 Kb2）时



→ 两性物质——酸式盐   NaHA

近似式：

（[HA-]≈c，忽略HA-的离解）

（[HA-]≈c，cKa2>10Kw忽略HA-和水的离解）

最简式：
（[HA-]≈c，cKa2>10Kw c > 10Ka1）

二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件



→一元弱酸弱碱盐 

近似式：

（[HA]=[A-]≈c，忽略HA和A-的离解）

（[HA]=[A-]≈c，Ka’≥20Kw，忽略HA、A-
和水的离解）

最简式：

（[HA]=[A-]≈C，Ka’≥20Kw， C 
>20Ka）

二、水溶液H+浓度的计算公式及使用条件



三、酸碱水溶液中H+浓度计算示例

例1  计算0.10mol/L-1 HAc 溶液的pH值

解：

∴pH =2.89 

           已知K
a
(HAc)= 1.76×10 –5，



三、酸碱水溶液中H+浓度计算示例

例2 计算0.10mol · dm－3NaAc溶液的pH值

解：

∴pOH = -lg c(OH- )= 5.1

∴pH = 14 - pOH= 14 - 5.1 = 8.9

  Ac - + H2O HAc 
 + OH- 

 HAc H 
+ + Ac -

∴ Ac - 的Kb
θ = 1.0×10-14/ 1.76 ×10-5 = 5.68×10-10 

∵c（Ac - ）/ K
b

θ= 0.10/ 5.68×10 –10 = 1.7×10 8 ＞400

K
a

θ
 
× K

b
θ
 
= c (H+ ) · c (OH - ) = K

w
θ = 1.0×10-14



例3 计算0.10mol/L H2C2O4溶液的pH值。
解：已知 Ka1=5.9 ×10-2，Ka2=6.4 ×10-5，Ka1>>Ka2 ，cKa1>>20Kw，

但

故采用近似式计算，得：

pH = 1.28

三、酸碱水溶液中H+浓度计算示例
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任务三  缓冲溶液

•   一一            缓冲溶液及其作用缓冲溶液及其作用

•   二二          一般缓冲溶液一般缓冲溶液pHpH值的计算值的计算

•   三三          缓冲容量与缓冲范围缓冲容量与缓冲范围

•   四四          缓冲溶液的选择和配制缓冲溶液的选择和配制



一 、 缓冲溶液及其作用
例1  50mL纯水，pH=7.00加入0.05 mL1.0 mol/L HCl:

加入0.05 mL1.0 mol/L NaOH:



例2  50mL0.10mol/L HAc和0.10mol/L NaAc混合溶液

加入0.05mL1.0mol/L HCl:

加入0.05mL1.0mol/L NaOH:

pH = pKa + lg[Ac-]/[HAc]= 4.74 + lg0.10/0.10= 4.74



  特点： 在一定的范围内能够保证当溶液发生酸或碱少量变

化及溶液被稀释或浓缩时，pH值只发生很小的改变。

1. 定义：具有保持溶液pH值相对稳定能力的溶液。

一 、 缓冲溶液及其作用



普通缓冲溶液—由共轭酸碱对或酸式盐溶液组成，用于控制
溶液酸碱度。如HAc和NaAc混合溶液、NH3与NH4Cl混合溶
液都可组成缓冲溶液。 注意：pH<2和pH>12本身属于强酸和强

碱缓冲溶液，但其不具有抗稀释作用

2.缓冲溶液的组成：

标准缓冲溶液—它是由规定浓度的某些逐级离解常数相差较
小的单一两性物质或不同型体的两性物质所组成。校正pH计
用的标准缓冲溶液，如酒石酸氢钾、邻苯二甲酸氢钾、 
KH2PO4—Na2HPO4，硼砂的溶液也具有缓冲作用。

一 、 缓冲溶液及其作用



⑴一般缓冲溶液的主要作用就是控制溶液的pH值。

3. 缓冲溶液的重要作用

⑵标准缓冲溶液是测定溶液pH值时作为参照标准。

一 、 缓冲溶液及其作用



二 、一般缓冲溶液pH的计算
 

 

 



1.缓冲溶液的缓冲容量  

任何缓冲溶液的缓冲能力都是有限的。

缓冲容量：衡量缓冲溶液缓冲作用大小的能力称为缓冲容量--- 

缓冲容量的大小与下列因素有关： 

  (2)与两种组分浓度比有关。 

两种组分浓度比越远离1，缓冲容量就越小。至某一定程度时就失去缓冲作用
。 

(1)与缓冲溶液的总浓度有关，总浓度越大，缓冲容量也越大。 

三 、缓冲容量与缓冲范围



2. 缓冲溶液的缓冲范围
任何一种缓冲体系，其缓冲作用都有一定的范围。缓冲作用的
有效pH范围，称为缓冲范围. 

缓冲溶液的缓冲范围一般为：

其缓冲范围是：pH＝8.26～10.26。  

     其缓冲范围是：pH＝3.74～5.74。

 其缓冲范围是：pH＝4.13～6.13 

三 、缓冲容量与缓冲范围



   ①缓冲溶液的有效pH范围必须包括所需控制的溶
          液的pH值。   

1.缓冲溶液选择原则

四、缓冲溶液的选择和配制

②从控制反应的角度看，所选择的缓冲系统不应与反
  应物或生成物发生反应，或产生副作用。

③ 缓冲溶液应有足够的缓冲容量。



四、缓冲溶液的选择和配制



2.常用的缓冲溶液及标准pH溶液

四、缓冲溶液的选择和配制
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