
Chapter 4 

 

 酸碱滴定法 



 4-1 酸碱平衡的理论基础； 

 4-2 不同pH溶液中酸碱存在形式的分布情

况-分布曲线； 

 4-3 酸碱溶液pH值的计算； 

主要内容 



 4-4  酸碱滴定终点的指示方法； 

 4-5  一元酸碱的滴定； 

 4-6  多元酸、混合酸和多元碱的测定； 

 

主要内容 



 4-7  酸碱滴定法应用示例； 

 4-8  酸碱标准溶液的配制和标定(自学)； 

 4-9 酸碱滴定法结果计算示例； 

 4-10 非水溶液中的酸碱滴定（自学）； 

主要内容 



4-1 酸碱平衡的理论基础 
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质子碱酸

(1) 酸碱可以是中性分子、阴离子或阳离子； 

(2) 同一物质在不同共轭酸碱对中，可表现不同酸碱性。 

Brösted-Lowry theory——质子酸碱理论 

4.1.1 酸碱质子理论 
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酸碱反应实际上是： 

两个共轭酸碱对共同作用的结果 

共轭酸           共轭碱     +     H+ 

  XOHOHHX 32



酸碱反应的实质——质子的转移 

酸的离解： 
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酸碱强度决定于： 

酸或碱的性质 溶剂的性质 
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酸性： HAcHCl 

溶剂碱性： HAcOHNH 23 

HAc的酸性： ）（）（）（ 312 

溶剂的碱性相同 

4.1.2 酸碱离解平衡 

通过酸碱的离解常数Ka和Kb的大小，可以定量说明它们的强弱。 
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则共轭酸碱对的Ka和Kb的关系为： 
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共轭酸碱对 Ka Kb 

HOAc-OAc- 1.8×10-5 5.6×10-10 

H2PO4
--HPO4

2- 6.3×10-8 1.6×10-7 

NH4
+-NH3 5.6×10-10 1.8×10-5 

HS--S2- 7.1×10-15 1.4 

酸的强度顺序为：HOAcH2PO4
-  NH4

+  HS- 

共轭碱的强度顺序为：OAc-HPO4
2-  NH3  S2- 

酸越强，其共轭碱越弱； 

酸越弱，共轭碱越强。 



4-2 不同pH溶液中酸碱存在形式 

的分布情况-分布曲线 



平衡浓度：当共轭酸碱对处于平衡状态时，溶液中

存在着H3O
+和不同的酸碱形式的浓度。 

总浓度或分析浓度：各种存在形式的平衡浓度之和。 

分布分数：某一存在形式的平衡浓度占总浓度的

分数。 

分布曲线：分布分数与溶液pH间的关系曲线。当溶

液的pH发生变化时，平衡随之移动，以致酸碱存在

形式的分布情况也跟着变化。 
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各型体的分布分数为：一元弱酸

),( pHKf ai 

分布分数仅与溶液中的[H+]及酸本身的特性Ka

有关，而与酸的总浓度无关。 
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一元弱碱的分布分数 

对于一元弱碱，可以转化成其共轭酸处理。 

例4.2：已知NH3的pKb = 4.75, 求pH = 2.00 时NH3 和共轭酸

的分布分数。 

解： 25.975.400.14ppp  bwa KKK
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二元酸的分布分数图 
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* 注意pKa的大小。 



离解常数对分布分数图的影响 
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优势区域图 

pH        0        2        4        6        8        10     12      14 

(1)  HF, pKa = 3.17 HF F- 

(2)  HAc, pKa = 4.76 HAc Ac-  

(3) NH4
+, pKa = 9.25 NH4

+ NH3 

(4)  H2C2O4, pKa1 = 1.25, pKa2 =  4.29 

HC2O4
- H2C2O4 C2O4

2- 

(5)  H3PO4, pKa1 = 2.16, pKa2 =  7.21,  pKa3 =  12.32 

H2PO4
- H3PO4 PO4

3- HPO4
2- 

共轭酸碱对共存区 



F-和CN-常用作络合剂以掩蔽某些金属离子。由于 

HF远比HCN的酸性强， F-占优势的区域（pH>3.17) 

比CN-占优势的区域（pH>9.31)宽得多，因此F-作为 

掩蔽剂应用的pH范围比CN- 宽得多。 
 



4-3 酸碱溶液pH值的计算 



      [H+]是各酸碱组分在水中发生质子传递并达

成平衡时的溶液性质。因此，计算溶液的[H+]

值，首先必须建立关于质子转移的守恒关系式，

即质子条件。 

一、质子条件(PBE)的建立 

1.选择溶液中大量存在并参加质子转移的物质

作为参考水平。 

      例如：酸HA的水溶液中，大量存在并参加

质子转移的只有HA和H2O。因此它们就是参

考水平。 

4.3.1 质子条件 



3.总的得失质子的物质的量应该相等 

][OH][A]O[H
--

3 





  

 




OH  OH  OH

A  HA     

H
2

H
3

-H

][][][   OHAH

即：

2.由参考水平的半反应，分别找出它们得、

失质子后的产物。 



例4.5：列出NH4H2PO4水溶液的质子条件。 
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例4.4：写出H2CO3水溶液的质子条件。 
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4.3.2   一元弱酸（碱）溶液pH值的计算 

     （一）对于一元弱酸HA 

　②或 0])[H(][H][H     HA
23  

wawaa KKKKCK

①、②两式均为计算一元弱酸的精确公式。 
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忽略弱酸离解而引
起的CHA的改变，
即C=[HA]。 
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（二）对于一元弱碱B 

PBE：[OH-]=[HB+]+[H3O
+] 

精确式为： 

 

 

 

 

精确式①的简化式： 
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4.3.3 两性物质溶液pH值的计算 

        两性物质HA-的质子条件： 
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对精确式的简化 

以上公式也适用于弱酸和弱碱形成的盐类，如NH4Ac、
NH4CN等。 
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21

a

waa

Kc

KcKK






②    ][H
1

21

a

aa

Kc

KcK




（最简式）    ][H
21 aa KK

1.通常HA-的酸性和碱性都较弱，所以[HA-]≈c, 

2.如果①式中cKa2≥10Kw，则按下式计算的误差≤5%。 

3.如果②式中c/Ka1≥10，则 



4.3.4 其他酸碱溶液pH的计算 

1

21

21

21

][

1]/[2,1051/,10

][][

1]/[2,10)(

a

awa

a

awa

cKH

HKKacKcKb

AHKH

HKKcKa

pH





















当）（

当

计算二元弱酸

HA

A
a

A

HA
a

AHA

c

c
pKpH

c

c
KH

OHHcHOHc

pH

lg

][

][][][][











最简式：

，，且当

计算缓冲溶液的





例4.6  10.0mL 0.200mol/L的HAc溶液与5.5mL 

0.200mol/L的NaOH溶液混合。求该混合液的pH

值(已知pKa=4.74)。 

83.4

058.0

071.0
lg74.4

lgppH    

mol/L 058.0
0155.0

109.0

0055.00100.0

10)5.50.2100.2(

mol/L071.0
0155.0

101.1

0055.00100.0

105.5200.0

:HAcAcNaOH

HA

A

33

HAc

33

Ac

-

-































c

c
K

c

c

a由

浓度分别为和剩余的后产生的加入解： 



？，求该混合液的的浓度为

的浓度为混合溶液中例

pHLmolClNH

LmolNHClNHNH

1

4

1

343

9.0

,8.0,7.4









21.9
9.0

8.0
lg26.9lg

26.974.41474.43





a

b
a

ab

c

c
pKpH

pKpKNH ，则的解：查表得



缓冲溶液的作用和缓冲范围 

   对溶液的酸度起稳定作用： 

   ①能对加入的少量酸或碱液起缓冲作用； 

   ②能对溶液中化学反应产生或消耗的少量酸（碱）起

缓冲作用； 

   ③能缓冲因稀释引起的溶液酸度变化。 

缓冲溶液的缓冲范围：   pH=pKa±1 

当缓冲溶液的浓度较高，溶液中共轭酸碱的浓度比较接近，
即 

的缓冲溶液缓冲能力最大。 

1: AHA cc



4-4  酸碱滴定终点的指示方法 



4.4.1 指示剂法 

O

O

OHOH

OH

O

OH

OH OH

O

O

O

O OO

OH

O

O

OHOH

OH

O

O

+H2O

-H2O
-

OH
-

H+

无色
无色无色

OH

H+

-
， -H2O

-

红 色

OH-

H+ -

无色

酸碱指示剂本身是弱酸或弱碱； 

酸度变化→分子结构变化→溶液颜色变化。 

1.指示剂变色的本质 

pKa2=9.1 

无色分子 无色离子 红色离子 无色离子 
OH- OH- OH- 

H+ H+ H+ 

可逆过程： 



2.指示剂的酸碱平衡、理论变色范围和变色点 

HIn + H2O H3O
+ + In

-

A色 B色

[HIn]

][In
lgppH

][In

[HIn]
][H         

][H[HIn]

][In

[HIn]

]][In[H

-

HIn

-HIn
HIn

-

HIn

-













K

K
K

K

或

理论变色范围：pH=pKHIn±1 

变色点：pH=pKHIn 

例如，甲基橙的pKHIn=3.40，HIn为红色，In-为黄色。

它的变色范围： pH=3.40 ±1，变色点：pH=3.40。 



甲基橙的分布曲线
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＞
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][In -


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1

[HIn]

][In -


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pH=3.1 

HIn 

In- 



表4.1几种常用酸碱指示剂的变色范围 

  指示剂             变色范围pH                   颜色变化             pKHIn 

百里酚蓝               1.2~2.8                          红~黄                  1.7 

  甲基黄                 2.9~4.0                          红~黄                  3.3 

  甲基橙                 3.1~4.4                          红~黄                  3.4 

  溴酚蓝                 3.0~4.6                          黄~紫                  4.1 

溴甲酚绿               4.0~5.6                          黄~蓝                  4.9 

  甲基红                 4.4~6.2                          红~黄                  5.0 

溴百里酚蓝           6.2~7.6                          黄~蓝                  7.3 

  中性红                 6.8~8.0                         红~黄橙               7.4 

  苯酚红                 6.8~8.4                          黄~红                  8.0 

  酚    酞                8.0~10.0                         无~红                  9.1 

百里酚蓝               8.0~9.6                          黄~蓝                  8.9 

百里酚酞              9.4~10.6                         无~蓝                  10.0 



综上所述得到如下结论 

   1.每种指示剂有一定的变色范围，但这个范

围的pH不一定在7附近。理论上则是在

pH=pKHIn±1范围内。 

   2.在变色范围内，指示剂的颜色呈渐变的过

渡色。 

   3.指示剂的实际变色范围，一般都大于1个

pH单位，而又小于2个pH单位。 



3.混合指示剂 

甲基红 

溴甲酚绿 

混合指示剂 

pH 

    1          2         3         4          5          6         7         8         9 

 混合指示剂利用了多种指示剂间的颜色互
补作用，使变色范围变窄，色变更敏锐。 

6.2 4.4 

5.6 4.0 

5.1 
 

 
5.6 

由两种或两种以上的指示剂混合而成；或
由一种惰性染料和至少一种指示剂混合而成的
指示剂。 



4.指示剂的用量应当控制，不宜多加。 

（3）单色指示剂的用量影响指示剂的变色范围。 

（1）指示剂通常是弱酸或弱碱，滴定过程中

要消耗一定的滴定剂或被测成分。 

（2）双色指示剂的用量，影响指示剂变色的

敏锐程度。适当少用，可使变色更加敏锐。 



            

4.4.2 电位滴定法 

优点:  可用于较弱酸Ka<10-7, 弱碱Kb<10-7的滴定; 

            可用于有色溶液的滴定; 

             

 

工作原理: 以pH玻璃电极为指示电极，甘汞电极为参比

电极，用电位计测量滴定过程中溶液的pH的变化，

利用滴定剂消耗的体积V 和测量到的pH作曲线，求

出滴定终点。 



几种电位滴定曲线 

 S型滴定曲线        一阶导数滴定曲线     二阶导数滴定曲线 

pH 

V(mL) 

V

pH

V(mL)  

2

2pH

V



V(mL)  



4-5  一元酸碱的滴定 



4.5.1 强酸强碱滴定 

OHOHH 2 滴定反应 

设滴定过程中，溶液中剩余的强酸浓度为 a mol.L-1 , 过量的

强碱浓度为 b mol.L-1。 

例4.8： 用0.1000 mol.L-1 NaOH 滴定 20.00 mL 0.1000 mol.L-1 HCl。 

滴定阶段 PBE [H+]计算式 

滴定前 [H+] = [OH-] +  a [H+] = a 

化学计量点前 [H+] = [OH-] +  a [H+] = a 

化学计量点 [H+] = [OH-] pH = 7.00 

化学计量点后 [OH-] = [H+] +  b  [OH-] = b 



甲基橙 

甲基红 

酚酞 

C  (mol.L-1)     

强
碱
滴
定
强
酸 

化学计量点 

1.0 

0.10 

0.010 

0.0010 

滴
定
突
跃 

-0.1% 

+0.1% 

0

2

4

6

8
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12

14

0 40 80 120 160 200

滴定百分数%

pH

酸缓冲区 

突跃区 

碱缓冲区 

V(NaOH) 中和
% 

pH 

0.00 0.00 1.00 

18.00 90.00 2.30 

19.80 99.00 3.30 

19.98 99.90 4.30 

20.00 100.0 7.00 

20.02 100.1 9.70 
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pH

强酸滴定强碱 

用0.1000 mol.L-1 HCl滴定 20.00 mL 0.1000 mol.L-1 NaOH 。 



4.5.2 强碱滴定弱酸 

例4.9： 用0.1000 mol.L-1 NaOH 滴定20.00 mL 初始浓度Ca° 

为0.1000 mol.L-1 的弱酸HA。 

滴定反应 

OHAOHHA 2 

设滴定过程中，溶液中剩余的弱酸浓度为 Ca mol.L-1 , 生成的

共轭碱浓度为Cb mol.L-1 ，过量的强碱浓度为 b mol.L-1。 

滴定阶段 体系 PBE [H+] 计算式 

滴定前 HA [H+] = [OH-] +  [A] 

化学计量点前 HA-A- [H+] + Cb = [OH-] +  [A] 

化学计量点 A- [H+] + [HA] = [OH-] 

化学计量点后 A-+OH- [H+] +  b +[HA] = [OH-]  [OH-] = b 

baa CCK ]H[

sp,
]OH[

bbCK

  aaCK]H[
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滴
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弱
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HAc 

HCl 

突跃区 
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化学计量点：  8.72 

突跃 

强碱滴定弱酸，只
可用弱碱性范围变
色的指示剂。 



0.1000 mol.L-1 NaOH 滴定同浓度、不同强度的酸 
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µÎ ¶̈ °Ù ·Ö Êý %

pH

HCl 

10-5 

10-6 

10-7 

10-8 

可
行
性
判
断 Ka 

            Ka 

Et% 

10-6 10-7 10-8 

pH 

-0.20 8.68 9.56 10.25 

-0.10 8.93 9.70 10.30 

0.0 9.35 9.85 10.35 

0.1 9.77 10.00 10.40 

0.2 10.02 10.14 10.44 

滴定突跃(0.1) 0.84 0.30 0.10 

滴定突跃(0.2) 1.34 0.58 0.19 
目测终点准确滴定的可

行性判断：cKa  10-8 



酚酞 

4.5.3 强酸滴定弱碱 

滴定反应 HAHA-  

（3） 强酸滴定弱碱，只

可用在酸性介质变色的指
示剂。 

sp,
]H[1

aasp CK）（

（2） 化学计量点落在酸
性介质。pH < 7 
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例4.10  计算0.1000mol/L HCl滴定0.05000mol/L 

Na2B4O7溶液时，化学计量点的pH，并选择指示剂。 

解:  硼砂(Na2B4O7) 在水中发生如下反应： 

mol/L   0.1000      0.1000                   0500.0

BO2HBO2HOH5OB 32332
2

74
--





mol/L 0.1000   0.1000   1000.0

BOHHBOH 3332  

）为指示剂。，选择甲基红（   5.0    6.2~4.4    ,  12.5pH   

10101000.0][H    
12.524.9



 
acK

因为H3BO3的pKa=9.24，KaC<10-8, 所以不能直接滴定。 

但是H2BO3
- 的pKb=4.76， KbC>10-8 则是一个可以直接滴定的

弱碱。 

因此采用0.1000mol/L HCl滴定后者。滴定反应为： 

考虑溶液中原有0.1000mol/L H3BO3，加上滴定产生的0.1000 

mol/L H3BO3 ，以及化学计量点时溶液体积扩大了一倍，所以 

          C H3BO3 =(0.1000+0.1000)/2=0.1000mol/L 。 



4-6 多元酸、混合酸和 

多元碱的测定 



4.6.1多元酸（碱）滴定 

1、滴定的可行性判断（包括能

否分步滴定的判断）； 

2、化学计量点pHsp的计算； 

3、指示剂的选择。 

  
 2OH-OH

2 AHAAH
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pH
Ka1, Ka2

 

10-2, 10-9 

10-2, 10-7 

10-2, 10-5 

二元酸滴定的可行性判断 

用0.1000 mol.L-1 NaOH滴定同浓度、不同强度的二元酸。 

第一突跃小 

第二突跃大 

cKa1 10-9, cKa2 10-9, 

Ka1 / Ka2 ＞ 10 4 

分步滴定至HA-和 A2- 

滴定有两个化学计量

点：pHsp1, pHsp2；滴

定有两个突跃；突跃

的大小与pK有关。 

cKa1  10-9, cKa2 <10-9, 

Ka1 / Ka2 ＞10 4 

可准确滴定至HA- 

第一突跃较大 

第二突跃较大 

第一突跃大 

第二突跃小 

cKa1 10-9, cKa2 10-9, 

Ka1 / Ka2 ≤10 4 

可准确滴定至A2- 

  
 2OH-OH

2 AHAAH



结论： 

  
 2OH-OH

2 AHAAH

对二元酸滴定： 

判断能否准确滴定，根据： 
9

10 10Kc

判断能否准确分步滴定，根据： 
K1/K2＞104 



化学计量点pHsp计算 

用0.1000 mol.L-1 NaOH滴定0.1000 mol.L-1 H3PO4,  

H3PO4       pKa1 = 2.12， pKa2 = 7.20 , pKa3 = 12.36  

OHPOHOHPOH 2
-
4243  第一化学计量点 

体系： H2PO4
-，为两性物质 计算  pH = 4.66 

第二化学计量点 OHHPOOHPOH 2
-2

4
-
42  

体系： HPO4
2-，为两性物质 计算  pH = 9.78 
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指示剂的选择 

9.78 

4.66  甲基红 

百里酚蓝 

用0.1000 mol.L-1 NaOH滴定0.1000 mol.L-1 H3PO4,  



NaOH 滴定弱酸 HA 和HB， CHA, CHB, KHA > KHB 

OHAOHHA 2
-   OHBOHHB 2

-  

4.6.2 混合酸的滴定 

(1)  CHAK HA  10-9,   CHAK HA / CHB K HB ＞ 104 

滴定至第一化学计量点， 体系： A-—HB , 为两性物质 

(2)  CHAKHA  10-9,   CHBKHB  10-9,   

CHAKHA / CHB KHB  104 

滴定至第二化学计量点， 体系： A- — B- , 为混合碱 

化学计量点pH值的计算 



(3)  CHAKHA  10-9,   CHBKHB  10-9,   

CHAKHA / CHB KHB ＞ 104 

可分别滴定HA 和 HB。 

判断能否准确滴定，根据： 
910ii Kc

判断能否准确分步滴定，根据： 

ciKi /cjKj＞104 



4-7 酸碱滴定法应用示例 



一、硼酸的测定 

         H3BO3是一元弱酸，Ka=10-9.24,由于酸性很弱，难
以满足KaC≥10-8，所以不能直接滴定。但是通过它与
多元醇形成的配合酸（Ka≈10-6），便可进行直接测
定。 

 

 

 

 

 

       化学计量点时： 

           

 

 

  

      选择酚酞为指示剂。 

H

C
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R

R

OH

OH

OH

B
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H
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H

R

R

O
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H ++ 3 H2O2 HO

3.9pH

mol/L102.2

1005.0][OH

5
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bb









Kc
-



二、铵盐的测定 

1.碱蒸馏，盐酸标准溶液吸收法。 

      方法原理： 

NH4

+
OH NH3 ++ H2O

NH3 + H （标准 溶 液） NH4

+

H +（剩余 ） OH (标准 溶 液） H2O

- Δ

+

+ -

吸收

滴定

NaOHHClHClNHNH 34

nnnnn  总

计量点为NH4Cl溶液，pH≈5，应选用甲基红为
指示剂。 



2.碱蒸馏，硼酸吸收法。 

NH4

+
OH

- Δ NH3 ++ H2O

NH3 + NH4
+ +

-
H3BO3 H2BO3

H2BO3

-
+ H

+
(标准 溶 液） H3BO3

吸收

滴定

计量点为H3BO3溶液，pH≈5, 选择甲基红为指示剂。

HClBOHNHNH
3234

nnnn  

方法原理： 



3.  甲醛法 

4OH- +3H++ (CH2)6N4H
+ = 4 H2O + (CH2)6N4 

                           nNH4
+

 = nH 
+

 = nOH- 

形成的六亚甲基四铵盐，通常是采用返滴
定法测定，即加过量的氢氧化钠标准溶液，然
后以酚酞作为指示剂，用盐酸标准溶液滴定。 

方法原理：铵离子（Ka=5.5×10-10）与甲醛
反应形成六亚甲基四铵盐（Ka=7.1×10-6），从
而使直接滴定能够进行。 

4NH4
++ 6HCHO       (CH2)6N4H

+ + 3H+ +6H2O



三、克氏(Kjeldahl)定氮法 

对于含氮的有机物质（如面粉、谷物、肥料、生物

碱、肉类中的蛋白质、土壤、饲料以及合成药等）

常通过克氏法测定氮含量，以确定其氨基态氮或蛋

白质的含量。 

 
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4-8 酸碱标准溶液的配制和标定 



4.8.1 HCl标准溶液 

基准物：无水Na2CO3，硼砂（Na2B4O7·10H2O） 

 

NaClBOHOHHClOBNa 2452 332742 

4.8.2 NaOH标准溶液 

基准物：H2C2O4 ·2H2O，KHC2O4， 

     苯甲酸，邻苯二甲酸氢钾 

 



4-9 酸碱滴定结果计算示例 



例4.11 称取混合碱(Na2CO3和NaOH或Na2CO3和NaHCO3的

混合物)试样1.200g，溶于水，用0.5000mol/L HCl溶液滴定至酚

酞褪色，用去30.00mL。然后加入甲基橙，继续滴加HCl溶液至

呈现橙色，又用去5.00mL。试样中含有何种组分？其百分含量

各为多少？ 

Na2CO3 

NaOH 
NaHCO3 

H2O 

CO2 

H2O 

Na2CO3 

NaHCO3 

NaHCO3 

NaHCO3 

CO2 

H2O 

V1>V2 

V1<V2 

V1 

V1 

V2 

V2 



解： 

          由上述分析可知，题目所给的混合碱的成分为NaOH和
Na2CO3，设 NaOH的含量为x%， Na2CO3的含量为y%，则 

                                                        nNaOH= nHCl 

                                    2n Na2CO3
= nHCl 

 

%08.22

%100
200.1

0.1061000.55000.0

%68.41

%100
200.1

01.4010)00.5-(30.005000.0

3

3



















y

x



4-10 非水滴定的应用 


