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专  题  精  讲



一、酸碱中和滴定

1.滴定原理

利用酸碱中和反应,用已知浓度的酸(或碱)来测定未知浓度的碱(或酸)的实

验方法。以标准HCl溶液滴定待测的NaOH溶液,待测的NaOH溶液的物质

的量浓度为c(NaOH)=                  。



2.实验操作与仪器的选择

(1)试剂:酸和碱

(2)常见酸碱指示剂的变色范围



(3)滴定终点

滴入最后半滴标准液,指示剂变色,且在半分钟内不恢复原来的颜色,停止

滴定,并记录标准溶液的体积。

(4)数据处理和误差分析

①按上述操作重复2~3次,根据每次所用标准液的体积计算待测液的物质

的量浓度,最后求出待测液的物质的量浓度的平均值。

②分析依据:cB=          (VB表示准确量取的待测液的体积、cA表示标准溶

液的浓度)。

若VA偏大⇒cB偏大;若VA偏小⇒cB偏小。



(5)滴定示例

以0.100 0 mol·L-1NaOH溶液滴定20.00 mL 0.100 0 mol·L-1盐酸为例



1.滴定原理

以氧化剂(或还原剂)为滴定剂,直接滴定一些具有还原性(或氧化性)的物质。

2.滴定试剂

(1)常见的用于滴定的氧化剂有KMnO4、K2Cr2O7等。

(2)常见的用于滴定的还原剂有亚铁盐、草酸、维生素C等。

(3)指示剂:氧化还原滴定所用指示剂可归纳为三类,

①氧化还原指示剂;

②专用指示剂,如在碘量法滴定中,可溶性淀粉溶液遇碘变蓝;

③自身指示剂,如高锰酸钾标准溶液滴定草酸时,滴定终点为溶液由无色变

为浅红色。

二、氧化还原滴定



(4)滴定终点颜色变化 
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3.滴定示例

(1)酸性KMnO4溶液滴定H2C2O4溶液

(2)Na2S2O3溶液滴定碘液 

原理 2Na2S2O3+I2═Na2S4O6+2NaI

指示剂 用淀粉溶液作指示剂

终点判断
当滴入最后半滴Na2S2O3溶液后,溶液的蓝色褪去,且半分钟内
不恢复原色,说明到达滴定终点



三、沉淀滴定

1.含义:沉淀滴定是利用沉淀反应进行滴定、测量分析的方法,生成沉淀的

反应很多,但符合条件的却很少,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-的浓度。

2.原理:沉淀滴定所用的指示剂本身就是一种沉淀剂,滴定剂与被滴定物反

应的生成物的溶解度要比滴定剂与指示剂反应的生成物的溶解度小,否则

不能用这种指示剂。如用AgNO3溶液测定溶液中Cl-的含量时,常以         

为指示剂,这是因为AgCl比Ag2CrO4更难溶。



3.实例 

滴定内容 指示剂 终点颜色变化 解题策略

用标准AgNO3溶
液滴定含Cl-的溶
液

K2CrO4

溶液

出现砖红色沉淀
(Ag2CrO4为砖红色
沉淀)

利用沉淀的先后顺序判
断滴定终点并利用反应
物与生成物间的数量关
系进行计算



四、滴定曲线分析 

1.分析步骤

首先看纵坐标,搞清楚是酸加入碱中,还是碱加入酸中;其次看起点,起点可

以看出酸性或碱性的强弱;再次找滴定终点和pH=7的点,判断滴定终点的

酸碱性;最后分析其他的特殊点(如滴定一半点,过量一半点等),分析酸、碱

过量情况。 

2.滴定过程中的定量关系

(1)电荷守恒关系在任何时候均存在;

(2)物料守恒可以根据加入酸的物质的量和加入碱的物质的量进行确定。 



3.实例

常温下,用0.10 mol·L-1 NaOH溶液分别滴定20.00 mL 0.10 mol·L-1 HCl溶液

(图甲)和20.00 mL 0.10 mol·L-1 CH3COOH溶液(图乙),得到如图所示两条滴

定曲线。



专  题  精  练



1.(2023·江苏南京模拟)实验室常用基准物质Na2C2O4标定KMnO4溶液的浓

度。将Na2C2O4溶液置于锥形瓶中,并加入稀硫酸,反应时温度不宜过高。

为提高初始速率,常滴加几滴MnSO4溶液。下列说法错误的是(　　)

A.应选用碱式滴定管量取Na2C2O4溶液

B.加MnSO4溶液的作用是作催化剂

C.若溶液温度过高、酸性过强,生成的草酸易分解,将导致结果偏高

D.已知4         +12H+═4Mn2++5O2↑+6H2O,若初期滴加过快、温度过高,发生

该反应,将导致结果偏高

答案  D 



解析  Na2C2O4为强碱弱酸盐,溶液呈碱性,会腐蚀玻璃,所以应选用碱式滴

定管量取Na2C2O4溶液,A正确;为提高初始速率,常滴加几滴MnSO4溶液,则

表明MnSO4能加快反应速率,从而说明MnSO4溶液的作用是做催化剂,B正

确;若溶液温度过高、酸性过强,生成的草酸易分解,从而导致滴定所用

Na2C2O4的体积偏大,KMnO4溶液的浓度测定值偏高,C正确;若初期滴加过

快、温度过高,将发生反应4           +12H+═4Mn2++5O2↑+6H2O,从而使滴定

所用Na2C2O4的体积偏小,KMnO4溶液的浓度测定结果偏低,D错误。



2.25 ℃时,用0.1 mol·L-1NaOH溶液滴定20.00 mL 0.1 mol·L-1HA溶液,体系

中-lg c(A-)、-lg c(HA)、NaOH溶液的体积与溶液pH的关系如图所示。下

列说法正确的是(　　)

A.图中曲线①表示-lg c(A-)与pH的关系

B.25 ℃时,HA的电离平衡常数的数量级为10-5

C.a点溶液中,c(H+)+c(HA)=c(A-)+c(OH-)

D.b点时,V[NaOH(aq)]=20 mL

B



解析  随着V[NaOH(aq)]的增大,溶液pH增大,c(A-)也增大,故-lg(A-)减小, 故

曲线②表示-lg c(A-)与pH的关系,曲线①表示-lg c(HA)与 pH的关系,A错误;

如图所示,pH=4.76 时,-lg c(A-)=-lg c(HA),c(A-)=c(HA),HA的电离平衡常数

K=                =c(H+)=1.0×10-4.76,则HA的电离平衡常数K的数量级为10-5,B

正确; a点,V[NaOH(aq)]=10 mL,此时溶液中n(HA)=n(NaA),根据物料守恒

得2c(Na+)=c(A-)+c(HA),根据电荷守恒得c(Na+)+c(H+)=c(A-)+c(OH-),两个

守恒式联立可得,c(HA)+2c(H+)=c(A-)+2c(OH-),C错误;由B选项可知,HA为

弱酸,b点时,溶液pH=7,若V[NaOH(aq)]=20 mL,所得溶液为NaA溶液,溶液

显碱性,故b点时,V[NaOH(aq)]<20 mL,D错误。 
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