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第五章、氧化还原反应

学习要求

1、掌握氧化还原反应的基本概念，能配平氧化

还原反应式。

2、理解电极电势的概念，能用能斯特公式进行

有关的计算。

3、掌握电极电势在有关方面的应用。

4、了解原电池电动势与吉布斯自由能变的关系。

5、掌握元素电势图及其应用。
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化学反应分为两类

（1）反应过程中反应物之间没有电子转移，如

酸碱反应、沉淀反应、配位反应等

（2）反应过程中反应物之间发生电子转移，如

氧化还原反应
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氧化还原反应是化学中最重要的反应，如工业

上元素的提取，能源的获取，有机物的合成，

各行各业的物质生产等。

化工生产中约50%以上的反应涉及氧化还原反

应。
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氧化还原反应对生物体具有重大意义，如生命
活动过程中的能量很多是直接依靠营养物质的
氧化而获得的。(呼吸作用)

C6H12O6(s)   +  6O2(g)  =  6CO2(g)  + 6H2O(l)    

ΔrHm = -2870 kJ•mol-1
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1、氧化和还原

还原是物质获得电子的作用，氧化是物质失去电子的作

用。

5.1 氧化—还原反应的基本概念

凡是物质的氧化数（态）有变化的反应，就称为氧化

还原反应。
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氧化过程： 氧化态升高的过程,  还原剂（失去电子得
过程）

还原过程： 氧化态降低的过程,  氧化剂（得电子过
程）

氧化型：高氧化态 氧化剂

还原型：低氧化态 还原剂

中间态： 既可作为氧化剂, 又可做为还原剂
还原型 =  氧化型 + ne
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+1           +2                                   -1      +3

NaClO +  2FeSO4 +  H2SO4 =  NaCl +  Fe2(SO4)3+H2O

(氧化剂)  (还原剂)      (介质)   (还原产物)  (氧化产物)  

自氧化-还原反应：2KClO3 = 2KCl + 3O2↑

(氧化还原发生在同一个化合物中，但不同元素间)

歧化反应：Cl2 +  H2O = HClO + HCl

(氧化还原发生在同一化合物中的同一元素)

Δ
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氧化还原反应可分别用氧化反应和还原反应两个

半反应来表示。

氧化反应： Zn  =  Zn2+ +  2e

还原反应： Cu2+ +   2e   =   Cu

有时候反应中的 H+ 或 OH- 也要写入半反应式。

氧化还原电对：氧化数高的物质称氧化型物质，

氧化数低的物质称还原型物质。

Eө(Zn2+/Zn)

E ө(Cu2+/Cu)
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氧化反应和还原反应两个半反应必须同时进行，

因为电子有得者就必定有失者。

氧化还原反应是两个(或两个以上)氧化还原电对共

同作用的结果。

Zn      +    Cu2+ =     Zn2+ +      Cu    

还原剂1    氧化剂2        氧化剂1      还原剂2
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若氧化剂降低氧化数的趋势越强，其氧化能力越强，

其共轭的还原剂的还原能力就越弱。

同样，还原剂的还原能力越强，其共轭的氧化剂的氧

化能力就越弱。

氧化还原反应一般按照较强的氧化剂和较强的还原剂

相互作用的方向进行。

氧化还原反应的本质在于电子的得失或偏移。

Zn  +  Cu2+ =  Zn2+ +  Cu    (得失)

H2(g) +  Cl2(g) =  2HCl(g)     (偏移)
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2、氧化数和原子价

氧化数：表示某元素一个原子 的表观电荷数，

假设共用电子指定给电负性大的原子而求得。

[电负性]：是指分子内原子吸引电子的能力。

元素电负性大，原子在分子内吸引电子

能力就强。

HCl（共价分子，共用电子对，不得失电子）

但是其氧化数是 H ＋1， Cl， －1
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确定氧化数的原则是：

①单质中元素原子的氧化数等于零。

②中性分子中，所有元素原子的氧化数的代数和应

等于零；共价化合物中，电负性较大的元素氧化数

为负，电负性较小元素的氧化数为正，总的代数和

为零。

③在离子化合物中，元素原子的氧化数等于相应离子

的正负电荷数：在多原子组成的离子中，所有元素

原子氧化数的代数和等于该离子的电荷数；单原子

离子的氧化数等于它所带的电荷数。
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④氢的氧化数一般为+1，

但在活泼金属氢化物中为-1；

氧的氧化数一般为-2，

在过氧化物（H2O2）中为-l，

在超氧化物 (KO2) 中为-1/2，

在氟化物 OF2、O2F2中分别为+2和+1；

卤素原子在卤化物中为-1；

硫在硫化物中氧化数为-2。
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但氧化数的概念并不十分严格。

如Co(NH3)6
3+中6个NH3分子向Co3+给出6

对电子对，大大降低了Co3+上的正电荷；又

如CH3COOH 中 C-C 键之间的电子对偏向

-COOH 中的C原子。
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氧化数与化合价的区别：

化学上把一种元素以一定数目的原子跟其它元素

一定数目的原子互相化合的性质，叫做这种元素

的化合价（或原子价）。或者表示元素原子能够

化合或置换一价原子（H）或一价基团（OH-）

的数目。
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在许多化合物中（如离子化合物），原子的氧化数

和化合价往往数值上相同，二者在总的方面是一致

的，但化合价只能是整数，而氧化数可为分数。

如：Fe3O4 中Fe的氧化数为+8/3

但在共价化合物中二者往往相差很大。

如 CH4，CH3Cl，CH2Cl2，CHCl3中，C的氧化数依

次为-4，-2，0，+2，而C的化合价皆为4 。
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例：确定下列物质中各元素的氧化数

BaH2，K2S2O8， Fe3O4，S4O6
2-，CH4，C2H4，

C2H2。

解：BaH2 Ba: +2，H:x 1(+2) + 2x = 0， x = -1 

K2S2O8 K: +1，O:-2，S: x          

2(+1) + 2x + 8(-2) = 0,     x = +7 

Fe3O4        O:-2，Fe:x，3x + 4(-2) = 0， x = +(8/3) 

S4O6
2- O:-2，S: x                        

4x + 6(-2) = -2,   x = +(5/2) 

CH4、C2H4、C2H2中C的氧化数分别为-4、-2和-1。
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5.2 氧化还原反应方程式的配平

基本原则：反应中氧化剂元素氧化数的降低值

等于还原剂元素氧化数的增加值。

即反应中的得失电子的总数相等。

1.氧化数法（中学的化合价法）

配平氧化还原反应方程式的常用两种方法：
（1） 氧化数法（较简单）
（2）离子电子法（易于反映水溶液中的反应）。
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配平步骤：

(1)写出基本反应式：左边写反应物的化学式，

右边写生成物的化学式。

(2)分别计算氧化剂中元素氧化数降低的数值和还原

剂中元素氧化数升高的数值。

(3)按照最小公倍数的原则确定氧化剂和还原剂前面

的化学计量数。
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(4)配平除氢和氧元素之外的其它各种元素的原子数

(先配平氧化数有变化的元素的原子数，后配平氧

化数没有变化的元素的原子数)

(5)配平氢的原子数，并找出参加反应的(或生成的)水

的分子数。

(6)最后核对氧的原子数，确定方程式是否配平。
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例：已知氯酸与磷作用生成氯化氢和磷酸，写出反应

方程式。

解：(1) HClO3 + P4 → HCl + H3PO4

(2)还原剂中 P 元素从 0 价变到 +5 价，共变化

4(5-0)=20           ×3

氧化剂中 Cl 元素从 +5 价变到 –1 价，共变化

-1-5=-6             ×10

(3)最小公倍数60，
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(4)配平氢原子数目，用水分子补足：

10HClO3  +   3P4   +  18H2O   =  10HCl  +  

12H3PO4

(5)核对氧原子数目，确定方程式是否配平。

（ → 改成 = ）

方程式左边比右边少36个H原子，少18个O原

子，应在左边加18个H2O

10HClO3 + 3P4 → 10HCl + 12H3PO4
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例

As2S3  + HNO3   H3AsO4 + H2SO4 + NO
氧化数升高的元素：

2As3+ → 2As5+        升高 4

3S2– → 3S6+            升高24

N5+    → N2+ 降低3

28共升高

3As2S3 + 28HNO3 6H3AsO4 + 9 H2SO4 + 28NO

左边28个H， 84个O ；右边36个H，88个 O

左边比右边少8个H，少4个O

3As2S3  +  28HNO3  +  4 H2O 6H3AsO4 + 9 H2SO4 

+ 28NO
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例3：歧化反应和自氧化还原反应的配平：

确定氧化数的变化后，从逆反应着手配平较为方

便，或者将反应物一部分看作氧化剂，另一部分

看作还原剂。

如配平 KClO3 → KClO4 + KCl

可写作：3KClO3 + KClO3 = 3KClO4 + KCl

即： 4KClO3 = 3KClO4 + KCl

+5 +5 +7 -1
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如配平 Cl2 + KOH →KClO3 + KCl，

从逆反应得 3Cl2 + 6KOH =KClO3 + 5KCl + 3H2O

0 +5 -1
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2 离子电子法

具体步骤：

（1）将反应式改写成氧化反应和还原反应两个半反应；

（2）将半反应式的原子数和电荷数配平；

（3）将这些半反应加合起来，消去其中的电子数和重

复项而完成整个方程式的配平。
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如果半反应中反应物和产物中的氧原子数不同，可

以依照反应在酸性或碱性介质中进行的情况，在半

反应式中加 H+ 或 OH-，并利用 H2O 的电离平衡使

两侧的氧原子数和电荷数都相等。

介质 反应式左边比右边多一个
氧原子

反应式左边比右边少一个
氧原子

酸性 2H+ + “O2-”→ H2O H2O → “O2-” + 2H+

碱性 H2O + “O2-”→ 2OH- 2OH- → “O2-” + H2O

中性 H2O + “O2-”→ 2OH- H2O → “O2-” + 2H+
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如果半反应式两边的电荷总数不相等，可在半反应式

的左边或者右边加若干电子以达到电荷的平衡。这种

配平了的半反应式常称为离子电子式。
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例：配平 MnO4
- + SO3

2- → Mn2+ + SO4
2- (酸性介质)

解:

MnO4
- → Mn2+

SO3
2- → SO4

2-

MnO4
- + 8H+ → Mn2++ 4H2O  

SO3
2- + H2O  → SO4

2- + 2H+配平原子数

配平电荷数

MnO4
- + 8H++ 5e-→ Mn2++ 4H2O  

SO3
2- + H2O → SO4

2- + 2H+ +2e-

上式 X2 + 下式X5

2MnO4
- + 5SO3

2- + 16H+ + 5H2O+10e
→2Mn2++ 8H2O+ 5SO4

2-+10H+ +10e

2MnO4
- + 5SO3

2- + 6H+ = 2Mn2+ + 5SO4
2- + 

3H2O
消去同类项
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例：有些参加氧化还原反应的化合物中的元素的氧化数比较难

确定，用氧化数法配平存在一定困难。

如 MnO4
- + C3H7OH →Mn2+ + C2H5COOH（酸性介质）

解：
还原 MnO4

- → Mn2+

氧化 C3H7OH → C2H5COOH

MnO4
- +8H++5e-→ Mn2++4H2O

C3H7OH+H2O → C2H5COOH+4H++4e-

4MnO4
- + 5C3H7OH +12H+→ 4Mn2++5C2H5COOH +11H2O

配平原子数和电荷数

上式 X4 + 下式X5
消去同类项



2KMnO4+3H2SO4+5H2O2 = K2SO4+2MnSO4+8H2O +5O2↑

(正确) 

2KMnO4+3H2SO4+3H2O2 = K2SO4 +2MnSO4+6H2O +4O2↑

(错误)

2KMnO4+3H2SO4+7H2O2 = K2SO4+2MnSO4+10H2O+ 6O2↑

(错误)
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5.3 电极电势

1、 原电池

Zn和CuSO4的置换反应:

Zn + Cu2+ = Zn2+ +  Cu

电子从 Zn 流向 Cu2+，有电子流动，可用如下

装置利用反应产生的电流来作功。
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铜锌原电池

(—)    Zn︱ ZnSO4(c1) ‖ CuSO4 (c2)  ︱ Cu  （+）

负极 电解质溶液 盐桥 电解质溶液 正极
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盐桥作用：

随着氧化还原反应的进行，溶解下来的Zn2+使

ZnSO4溶液带正电，而CuSO4溶液中由于Cu的析

出，Cu2+减少了，带上负电。这都将阻碍电子从Zn

传到Cu。

通常盐桥内是由饱和 KCl 溶液和琼胶做成的

冻胶，通过盐桥，Cl- (主要)，SO4
2- 移向ZnSO4，而

K+ 移向 CuSO4 溶液中，使两溶液一直保持电中

性，使反应继续进行。
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原
电
池

半电池

盐桥（饱和KCl溶液和琼胶做成的冻胶）

电极

溶液

正极

负极 Zn：电子流出

Cu：电子流入

ZnSO4 和 CuSO4

Zn：负极，发生氧化反应 Zn →Zn2+ + 2e-

Cu：正极，发生还原反应 Cu2+ + 2e- → Cu 

总反应： Zn + Cu2+ =Zn2+ + Cu
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定义：把化学能直接变为电能的装置称为原电池。

(通常Zn置换出Cu是化学能转变为热能，而在

原电池中因为有导线连接，电子作有规则的运

动，形成电流，将化学能转化为了电能)

原电池由两个半电池组成，每一个半电池由还原态物

质和氧化态物质组成，称为电对。通常将氧化态写在

上，还原态写在下，如Zn2+/Zn，Cu2+/Cu
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电对的组成：

金属离子/金属；

同一金属不同价态的离子（Fe3+/Fe2+）；

非金属与相应的离子（H+ / H2）
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电极的类型

(a)  金属—金属离子电极：

由金属与其离子的溶液组成，如锌与硫酸锌溶

液，铜与硫酸铜溶液等，

简记为 Zn2+｜Zn，Cu2+｜Cu

(b)离子型氧化-还原电极: 

由惰性电极与含氧化-还原离子对的溶液所组成。

例如，Fe3+，Fe2+︱Pt， MnO4
-，Mn2+︱Pt 等。
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(c)  气体—离子电极：

由气体与其正离子或负离子以及惰性电极所组成。

惰性电极(如铂、石墨等)不参加电极反应，只起传

递电子的作用。氢电极就是一例：

氢电极可用符号记为 H＋｜ H2(g), Pt，

其中“,”表示 H2 被Pt 所吸附。其他气体电极有氯电

极Pt, Cl2(g) ︱Cl-等。也可用｜， H＋｜ H2(g) ｜Pt
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d)金属-金属难溶盐电极: 

将金属表面涂以该金属的难溶盐（或氧化物），然

后将它浸在与该盐具有相同阴离子的溶液中。

如甘汞电极，它由汞和固体甘汞(Hg2Cl2)和KCl溶液

构成， 其符号为 Hg, Hg2Cl2(s)∣Cl-。

以及 Ag, AgCl(s) | Cl-

由于氢电极不方便，实验室常用甘汞电极作为参比

电极。
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由反应式写电池符号:

首先把总反应分解为两个半电极反应：

正极（还原）反应和负极（氧化）反应；

找出半电极反应的氧化还原电对，并判断所组

成的电极类型；

写出两个半电极符号并组成电池。
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以中和反应H+ (aq) + OH–(aq) = H2O(l)为电池
反应，设计成一种原电池反应(用电池符号表示),
分别写出电极半反应。

电池符号：

(－) Pt ⎪ H2(p)⎪OH –(C1)⎥⎪H+ (C2)⎪ H2 (p) ⎪ Pt(+)

负极反应： H2  +  OH – –2e = 2H2O
正极反应： 2H+ + 2e  =  2 H2
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由电池符号写反应式时：

应根据电池符号分别写出两个半电极反应并分别

配平（见离子电子法配平）；

在两个半反应前乘以适当系数后相加或相减并约

化得到总反应方程式。



44

(－) (Pt) ⎪ H2(p ө)⎪H+(1mol·dm-3) ⎥⎪
Fe3+(1mol·dm-3) ,Fe2+ (1 mol·dm-3) ⎢ Pt(+)

氧化半反应： H2 － 2e  = 2H+

还原半反应： Fe3+ +  e  =  Fe2+ 

总反应： H2 + 2 Fe3+  =  2H+   +    2 Fe2+ 

(－) (Pt) ⎪ H2(pө)⎪H+(1 mol·dm-3) ⎥⎪Cl– (1 mol·dm-3) ⎪ Cl2(pө) ⎪
Pt(+)

氧化半反应： H2 － 2e  = 2H+

还原半反应： Cl2 + 2 e  = 2Cl–

总反应： H2 + Cl2 =  2H+   + 2Cl–



45

金属棒插入它的盐溶液中，金属和盐溶液间形成双

电层。由于双电层的存在，金属和其盐溶液之间产

生了电势差，该电势差称为金属的电极电势。

与金属本身的活泼性、金属离子在溶液中的浓度有

关，还决定于温度。

2、电极电势

M(s)                    Mn+(ag)  +  ne-
溶解

沉积
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溶解的倾向大于沉积的倾向，金属带负

电，溶液带正电(a)。金属越活泼，盐

溶液越稀，这种倾向越大。

沉积的倾向大于溶解的倾向，金属带正

电，溶液带负电(b)。金属越不活泼，

溶液越浓，这种倾向越大。
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金属的标准电极电势：指定温度下（通常298K）金

属同该金属离子浓度为1mol•L-1 （确切说是活度）的

溶液所产生的电势差，也称为标准还原电势。常用

符号 E ө 或φө 表示。

IUPAC规定：电极电势必须是指还原电势。

氧化型 + ne- 还原型

(氧化电势和还原电势绝对值相同，但正负号相反)
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电极电势的绝对值无法测量，因此人为规定：

任何温度下标准氢电极的电极电势为零。

用标准氢电极和其他各种标准状态下的电极组成

原电池，即可测得这些电池的电动势，从而计算

各种电极的标准电极电势。

原电池的电动势等于两个电极的电极电势之差：

)()( 负极—正极 θθθ ϕϕ=E
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标准氢电极：

将镀有疏松铂黑的铂片至于 [H+]= 1mol•L-1 的H2SO4

溶液中，在指定温度下不断通入压力为100KPa的纯

氢气，使铂黑吸附氢气达到饱和，则吸附在铂黑上的

H2和溶液中的H+建立平衡：

H2 ↔ 2H+ + 2e-

0)/( 2 =+° HHϕ
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0.763V = φө (H+/H2) - φө

(Zn2+/Zn) 

= 0 - φө (Zn2+/Zn)    

∴ φө (Zn2+/Zn) = - 0.763V 

同样可测得铜电极的标准电极电势：

φө(Cu2+/Cu) = 0.337 V 
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注意：

（1）在电极电势表中，ψ 的代数值从小到大排列。

ψ越小，表明电对的还原态越易给出电子，即

该还原态就是越强的还原剂；

ψ 越大，表明电对的氧化态越易得到电子，即

该氧化态就是越强的氧化剂。
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（2）标准电极电势反映物质得失电子倾向的大小，

而 与得失电子数无关，即与半反应中的系数无关。

（3）表中数据为298K时的标准电极电势，由于电极

电势随温度变化不大，故在室温时可以借用表中的

数据。

ZneZn
ZneZn

242
2

2

2

=+

=+
+

+

VE
VE

763.0
763.0

−=

−=
°

°
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（4）有些电极电势的大小与溶液的酸碱性有关，

需选 择其对应的酸表或碱表中的数值。

如在酸性条件下 Fe3+/Fe2+(0.771V) ，

而在碱性溶液中要用 Fe(OH)3/Fe(OH)2 (-0.56V)

与溶液酸度无关的电对的电极电势也列在酸表：

−=+ CleCl 222
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3.能斯特（Nernst）方程

标准电极电势是在标准态和温度通常为298K时测

得的，电极电势 ψ 随浓度和温度变化的定量关系

可由 Nernst 方程给出：

对电极反应： 氧化态 + ze- ↔ 还原态

)(
)(lg0592.0

)(
)(lg303.2

)(
)(ln

氧化态
还原态

氧化态
还原态

氧化态
还原态

a
a

z

a
a

zF
RT
a
a

zF
RT

−=

−=

−=

θ

θ

θ

ϕϕ

ϕϕ

ϕϕ

(298K)



57

R：摩尔气体常数

F：法拉第常数（96485库仑/摩尔）

T：热力学温标

z：电极反应的得失电子数

a：氧化态和还原态物质的活度(活度的方次等于电

极反应中的化学计量数)
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注：上式中的氧化态和还原态物质的活度，并非专

指氧化数有变化的物质，而是包括了参加电

极反应的所有物质，各物质浓度的方次等于

其在电极反应中的系数。

Cr2O7 
2- + 14H+ + 6e- ↔ 2Cr3+ + 7H2O      φө = 

1.33V

23

142
72

][
]][[lg

6
0592.0

+

+−

+=
Cr

HOCrθϕϕ
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溶液浓度的变化，影响电极电势的数值，从而影

响物质的氧化和还原能力。

浓度对电极电势的影响还体现在酸度和沉淀生成

对电极电势的影响。

对于与酸度无关的电对，[氧化型]/[还原型]比值

越大，则电极电势越大;

对含有H+或OH- 的电对，除受[氧化型]/[还原型]

比值的影响外，还受到溶液中[H+]的影响，往往

[H+]影响更大。
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若电对中氧化型物质生成沉淀，则沉淀物的Ksp越

小，φ 值越小；

若电对中还原型物质生成沉淀，则沉淀物的Ksp越

小， φ值越大。

若溶液中有络合物生成时，也会对电极电势产生影

响。

°
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例：当c(Cu2+)=0.01mol·L-1时，

计算298K铜电极的 φ(Cu2+/Cu)

解：查表得 Cu2+ + 2e- → Cu  , φө(Cu2+/Cu) = 

0.337V 

根据Nernst方程式

φ (Cu2+/Cu) ＝0.337＋(0.0592/2).lg(0.01/1)

＝ 0.337- 0.0592  

＝ 0.2778V 

可见当溶液中c(Cu2+)降低时，铜电极的电极电势

变小，即铜的还原性增强。
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例：298K时，氧电极的c(OH-)=0.1mol·L-1，

p(O2)=100KPa，计算其电极电势φ(O2 /OH-)

解: 查表，得 O2 + 2H 2O + 4e- = 4OH-,     

φө (O2/OH-)=0.401V

φ = 0.401＋(0.0592 / 4) × lg[(100/100) / 

(0.1/1)4] = 0.4602V

当溶液中c(OH-)降低，氧电极的电极电势变大，

氧的氧化性增强，即氧在酸性溶液中的氧化性要

比在碱性溶液中强。
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例：Cr2O7 
2- + 14H+ + 6e- ↔ 2Cr3+ + 7H2O      

φө = 1.33V        

当[H+]=10-3 mol•L-1时 ， φ = 0.92V

23

142
72

][
]][[lg

6
0592.0

+

+−

+=
Cr

HOCrθϕϕ

（酸度影响 ）
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沉淀生成对电极电势的影响：

如 Ag+ + e-↔ Ag  的 φө = 0.799V

若溶液中加入 NaCl， 则： Ag+ + Cl-↔ AgCl ↓

因此溶液中的[Ag+]由[Cl-]决定。

达到平衡时，若[Cl-]=1 mol•L-1，

则： [Ag+] = Ksp
ө / [Cl-] = 1.6×10-10 mol•L-1

这时： φ = 0.799 + 0.0592×lg (1.6×10-10 /1) 

= 0.221V      
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这是一个新的电对的标准电极电势：

AgCl(s)  +  e- ↔ Ag(s)  +  Cl-

将 Ag 插入 Ag+ 溶液中所组成的电极 Ag+/Ag，

当加入NaCl 产生AgCl 沉淀后形成了一种新的

AgCl/Ag电极，电极电势下降了0.578V。
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如果在电对 中加入NH3·H2O，

由于发生配位反应：

形成稳定的 配离子，溶液中 [Cu2+] 下

降，电极电势:   

也下降，下降幅度与 离子的稳定性有

关，其稳定常数越大，溶液中 [Cu2+] 越小，电极电

势下降幅度越大。

CueCu =++ 22

++ =+ 2
433

2 ])([4 NHCuNHCu
+2

43 ])([ NHCu

]lg[
2

0591.0 2

/2

++= + Cu
CuCu

θϕϕ
+2

43 ])([ NHCu

配位反应对电极电势的影响
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4. 原电池的电动势和ΔrG的关系

恒温恒压过程中，体系吉布斯自由能的减少等于体

系对外做的最大有用功(非膨胀功)。

对电池反应，如果非膨胀功就只有电功 WE，

则有： -ΔrG = WE

WE = Q·E

(Q：所通过的电量，单位库仑；

Q =  z F   (z 通过外电路电子摩尔数，F法拉第常

数) 

E(电池的电动势) = φ正极- φ负极 ) 
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所以： -ΔrG =  WE = Q·E  = z F E

若反应处于标准态，则： -ΔrG
ө = z F E ө

(电子电荷e=1.602×10-19库仑，

1mol电子的电量为9.65×104库仑)
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该关系式将热力学和电化学相联系，

测电动势 E→求电池的最大电功W→求反应的ΔrG
ө

反之亦然

也可由ΔrGө或原电池的电动势Eө判断氧化还原反

应进行的方向和程度。

θθ zFEGr −=Δ
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复习：

ΔG的物理意义：代表在等温等压过程中，能被用

来做非体积功的最大值。

假设在等温等压过程中有非体积功 W非

ΔU = Q –W  =  Q –W体 –W非

Q =  ΔU  +  W体 + W非

=  ΔU  +  p ΔV + W非

=  ΔH  +  W非
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等温等压条件下，可逆途径做功最大，吸热最

多，即 Qr 最大：

Qr ≥ ΔH  +  W非

T ΔS ≥ ΔH  +  W非

-(ΔH - T ΔS )  ≥ W非

- ΔG  ≥ W非
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例：已知

求: Na+/Na 钠电极的标准电极电势。

解：钠电极的电极反应为：Na+ + e- = Na

ΔrGm
ө = ΔrGm

ө(Na) - ΔrGm
ө (Na+) 

= 0 – (-261.87) 

= 261.87 kJ•mol-1

E ө = - ΔrGm
ө / z F  = -261870 / (1×96485) = -2.714V

易与水作用的活泼元素的标准电极电势，不能直接

测定，可以通过计算得到。
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例：铜锌原电池中发生的反应为：

Zn(s) + Cu2+(aq) → Zn2+(aq)  +  Cu(s) 
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EӨ =  φ正极
Ө – φ负极

Ө

= φ Ө(Cu2+/Cu) - φ Ө (Zn2+/Zn)

= 0.34 – (-0.76)

= +1.10V
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5.4 电极电势的应用

1、计算原电池的电动势 E  =  φ正极 – φ负极

任何两个不同的电极都可组成原电池。

电极电势代数值大的为正极，代数值小的为负

极，由此即可计算原电池 的电动势。

如电极中物质为非标准态时，则先用Nernst方程

算出正、负极的电极电势， 再计算电池的电动势。
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例：把下列反应排成原电池，并计算该原电池的电

极电势。

2Fe3+(0.10mol.L-1) + Sn2+ (0.010mol.L-1)→ 2Fe2+(0.10mol.L-1)        

+ Sn4+ (0.20mol.L-1)

解：电池符号为，

)(|)10.0(),10.0(
||)20.0(),010.0(|)(

1213

1412

+⋅⋅

⋅⋅−
−+−+

−+−+

PtLmolFeLmolFe
LmolSnLmolSnPt
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)(578.0039.0617.0
20.010.0

010.010.0log)0154771.0(

][][
][][

lg
2

0592.0

2

2

422

223

V

SnFe
SnFe

EE

=−=
⋅
⋅

+−=

⋅

⋅
+= ++

++
θ

2Fe3+(0.10mol.L-1) + Sn2+ (0.010mol.L-1)→
2Fe2+(0.10mol.L-1) + Sn4+ (0.20mol.L-1)
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2、判断氧化还原反应进行的方向

-ΔrG = z F E       

ΔrG <0，即 E  >0，反应按该氧化还原方向进行

ΔrG >0，即 E  <0，反应按该氧化还原方向的逆

方向进行

实际上用氧化剂和还原剂的相对强弱来判断氧化还原

反应的方向更为简便。氧化还原反应按照比较强的氧

化剂和比较强的还原剂相互反应，生成比较弱的氧化

剂和比较弱的还原剂的方向进行。
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对角线规则：

由于电极电势表按照 φ 值从小到大排列，因此：电

势表左下方的物质（较强的氧化剂）能和其右上方

的物质（较强的还原剂）发生反应。

[注]表中的是在标准态下的标准电极电势。

氧化态1＋ne ↔ 还原态1   φ
Ө代数值小

氧化态2＋ne ↔ 还原态2  φ
Ө代数值大
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通常情况下用标准电极电势判断，结论还是正确的：

一般两标准电极电势差大于0.2V时，浓度的变化虽

然会影响电极电势，但不会因为浓度的变化而使电

动势的正负号发生改变。

但对电动势相当小的氧化还原反应组成的原电池，

必须考虑浓度对电极电势的影响。对电极反应中含

有H+和OH-时，只有两标准电势差大于0.5V才能直

接用标准电极电势去判断。
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例：判断 Pb2+ + Sn ↔ Pb + Sn2+

在下列不同条件下能否进行？

解：标准状态下，[Pb2+] = [Sn2+] = 1.0mol•L-1时，

E Ө= φӨ (Pb2+/Pb) –φӨ (Sn2+/Sn) 

=(-0.13 ) – (-0.14) 

= 0.01V > 0                反应可自发进行

若[Pb2+] = 0.1mol•L-1时，

φ (Pb2+/Pb) = (-0.13 ) + (0.0592/2)×lg (0.1/1) 

= -0.16V

E = (-0.16 ) – (-0.14) = -0.020V <0    逆向进行
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3、选择氧化剂和还原剂

(φ 越大，氧化型物质氧化能力越强，

其还原型物质还原能力越弱)

只对混合体系中的某种组分进行选择性的氧化或还

原，而不氧化或还原其他组分。

如选择什么氧化剂可以氧化 I-，而不氧化 Br- 和 Cl- ？

已知：φӨ (I2 / I-) = 0.54V; φӨ (Br2 / Br-) = 1.07V;

φ Ө(Cl2 / Cl-) = 1.36V 
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则符合条件的氧化剂的电极电势必须在0.54 ‾ 

1.07V之间：

过高会将 Br- 甚至 Cl- 也氧化掉，

过低则可能连 I- 都不能氧化。

查表知 φӨ (Fe3+/Fe2+) = 0.77V，

φӨ (HNO2/NO) =1.00V，

因此实验室在Cl-，Br-，I- 同时存在时，用

Fe2(SO4)3 或 NaNO2 加酸作为氧化剂。
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4、判断氧化还原反应进行的次序

如 I- 和 Br- 都能被 Cl2 氧化，假如加氯水于含 I- 和 Br-

的混合液中，哪一种先被氧化？

实验事实证明： Cl2 先氧化 I- ，然后氧化 Br-

φӨ (I2 / I-) = 0.54V          

φӨ(Br2 / Br-) = 1.07V          

φӨ(Cl2 / Cl-) = 1.36V
0.29V

0.82V

电极电势差值越大，越先被氧化。
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一种氧化剂首先氧化最强的还原剂，还原剂首先

还原最强的氧化剂。

只有氧化还原反应速率足够快，产物由化学平衡

而不是由反应速率控制的情况下，才能作出上述

的判断。
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5、判断氧化还原反应进行的程度

求氧化还原反应的平衡常数，就可判断氧化还原反

应进行的程度。

RTzFEK

KRTKRTzFEGr
303.2/lg

lg303.2ln
θθ

θθθθ

=

−=−=−=Δ

若反应在298k时进行，带入有关常数，得：

0592.0/lg θθ zEK =
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6、求某些平衡常数和溶度积常数

可以计算难溶电解质的溶度积常数、弱酸弱碱的

解离常数、配合物的稳定常数等。
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例：求反应 2Ag + 2HI ↔ 2AgI↓ + H2 的平衡常

数。

解：z = 2  

5
1

1

102.1

08.5
0592.0

)]15.0(0[2lg

×=

=
−−×

=

θ

θ

K

K

K与反应式的书写有关，而E与反应式的书写无关

2
2

2

105.3

54.2
0592.0

)]15.0(0[1lg

×=

=
−−×

=

θ

θ

K

K

02 =+ HH
ϑϕ正极

VAgAgI 15.0−=ϑϕ负极

负极：Ag  +  I – = AgI + e  
(氧化)

正极：2H+ + 2e  = H2

(还原)

那么，Ag + HI ↔ AgI↓ + ½ H2
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例1：利用E θ计算下列反应在298 K的平衡常数。

2 Cu(s) + 2 HI (aq) = 2 CuI (s) + H2 (g)

解：（1）把题示反应设计为一个原电池 :

负极（氧化反应）：2 Cu(s) + 2 I- (aq) = 2 CuI (s) + 2 e

正极（还原反应）：2 H+(aq) + 2 e = H2 (g)

相应的电池符号为：

(-) Cu(s), CuI(s)| I- (1 mol.dm-3) | | H+ (1 mol.dm-3)| 
H2 (p

θ), Pt (+)

E θ = φ θ
+ - φ θ

- = φ θ(H+/H2) - φ θ(CuI/Cu)

= 0 – (-0.1852) = + 0.1852 V
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原电池放电总反应：n = 2.

lg Kθ = nFEθ / (2.303 RT)
=  (2 × 96500 C.mol-1 × 0.1852 V) / 

(2.303 × 8.315 J.mol-1.K-1 × 298 K)
=  6.263

K θ = 1.83 ×106

2 Cu(s) + 2 HI (aq) = 2 CuI (s) + H2 (g)
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计算弱酸弱碱的电离平衡常数 Ka 或 Kb 

例：设计原电池

(-) Pt | H2(p ) | HA(0.5M) || H+(1M) | H2(p ) | Pt (+)

已知电池的电动势 E=0.35V，求 Ka,HA 及 φө
HA/H2,A-

解：E = φ+ - φ - = φ θ(H+/H2) - φ (HA/H2,A-) 

φ (HA/H2,A-) = -0.35

φ (HA/H2,A-) = φ θ(H+/H2) +0.0592lg[H+]/(pH2/P θ)1/2

-0.35=0.0592lg[H+]

=0.0592lg(Ka[HA])1/2

Ka=2.8×10-12

ө

°
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φθ (HA/H2,A-) = φ θ(H+/H2) +0.0592lg[H+]/(pH2/P θ)1/2

=0.0592lg[H+]

=0.0592lgKa

Ka=[H+][A-]/[HA], [A-]=[HA]=1mol.L-1

[H+]= Ka
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例：求PbSO4 的溶度积常数。

解：设计 Pb2+/Pb 和 Sn2+/Sn 两个电对组成原电池，

令 [Sn2+] = 1.0 mol•L-1，而在 Pb2+/Pb 半电池中加

入过量的 SO4
2- ，使 PbSO4 沉淀析出，而使 [Pb2+] 

降低到很小的数值，最后调节 [SO4
2-]=1.0mol•L-1。

测得这样的原电池的电动势为 +0.22V，且 Sn 为正

极，Pb 为负极。即

Pb(s) + Sn2+(1.0 mol•L-1)  ↔ Pb2+(x mol•L-1)  + Sn(s) 

的反应可自发进行。
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22.0

]lg
2

0592.0)13.0[()14.0(

]}lg[
2

0592.0{ 2

)/()/( 22

=

+−−−=

+−=

−=

+
++

x

Pb

E

PbPbSnSn

θθ ϕϕ

ϕϕ
负极正极

882
4

2

182

2

1021102]][[
102][

7.7]lg[

−−−+

−−+

+

×=××==
⋅×=

−=

SOPbK
LmolPb

Pb

sp
θ
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从电极电势只能判断氧化还原反应能否进行，以

及进行的程度如何，但不能说明反应的速率，因

为热力学和动力学是不同的两个范畴。

如从电极电势看，S2O8
2- 可以氧化 Mn2+，

φө( MnO4
-/ Mn2+）= 1.51V，

φө (S2O8
2-/ SO4

2-）= 2.01V，

但实际上这个反应的速率很小，须在热溶液中加

入银盐做催化剂。
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5.5 元素电势图及其应用

如果大多数一种元素有多种氧化态，就可形成多

对氧化还原电对。如

拉提默(Latimer)提出：用图解的方式来表示多氧

化态的各氧化态间的电极

电势。

Fe3+ ———— Fe2+  ———— Fe0.771 -0.440

-0.0363

771.0
)/( 23 =++ FeFe

θϕ 440.0
)/( 2 −=+ FeFe

θϕ 0363.0
)/( 3 −=+ FeFe

θϕ
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书写方式：

①将不同氧化态按照从高到低的顺序从左向右排列

②构成电对的两个氧化态间用横线连接，则横线左

端是该电对的氧化态，右端为该电对的还原态；

并在线上标明该电对相应的标准电极电势

分类：酸表 φA/V ( 如 pH=0) 和

碱表 φB/V ( 如 pH=14 )
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1、求算某电对的标准电极电势

如某元素的电势图

z1,  z2,  z为相应电子转移数, 且 z =  z1 + z2

A ————— B ————— C
？

θ
1GrΔ θ

2GrΔ

θGrΔ
θϕ

θϕ 2
θϕ1



9921

2211

2211

21

zz
zz

FzFzzF

GGG rrr

+
+

=

−−=−

Δ+Δ=Δ

θθ
θ

θθθ

θθθ

ϕϕϕ

ϕϕϕ

根据标准吉布斯自由能变和原电池标准电极电势

的关系，可得：

-ΔrG1 = z1 F φ1

-ΔrG2 = z2 F φ2
Ө

-ΔrG
Ө = z F φ Ө

按照盖斯定律，ΔG具有加合性

Ө Ө

Ө
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i

ii

zzz
zzz

i

+++
+++

=
……
……

21

2211
θθθ

θ ϕϕϕϕ则

个相邻电对，若有
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例：试从下列元素电势图中的已知标准电极电势，

求：BrO3
-/Br- 电对的标准电极电势。

解：根据各电对的氧化数变化可知各电对的电子转

移数从左至右依次为4，1，1：

BrO3
-———— BrO-————Br2————Br-+1.50 +1.59 +1.07

V44.1
114

07.1159.1150.14
+=

++
×+×+×

=θϕ
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    试求：

 1.36V    1.45V

23

23

ClClO

ClClClClO

−

−−− ==
ϑ

ϑϑ

ϕ

ϕϕ已知

? 1.36V
ClO3 

– —— Cl2 —— Cl –

1.45V

    1.45V
15

36.115 23
3

ClClO
ClClO =

+
×+×

=
−

−−

ϑ
ϑ ϕϕ

47.1
5

36.1145.16
23 ClClO =

×−×
=−ϑϕ

解：
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2、判断歧化反应能否进行

按照氧化态降低的顺序从左至右排列某元素的不

同氧化态的物质：

假设 B 能发生歧化反应，则 B 变成 C是得到电子

的过程，应是电池的正极，

而 B 变成 A 则是失去电子的过程，应是电池的负

极。

所以： E  = φ正极 - φ负极 = φ右 –φ左

A——B——C
φө

左 φ ө
右
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如果 φ右 –φ左 > 0  则歧化反应可以进行，

产物为 A 和 C

φ右 –φ左 < 0  则歧化反应不能进行，

若溶液中有 A 和 C，

则会生成产物B
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例:  Cu2+  —— Cu+  —— Cu   

所以酸性溶液中Cu+ 发生歧化反应

Fe3+    —— Fe2+  —— Fe        

Fe2+不发生歧化反应

0.153 0.521

0.77 -0.44
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0.519           1.065
例1： φB BrO3-⎯⎯⎯ Br2(l) ⎯⎯⎯ Br -

θθ
−φ=φ

Br/Br 2
右 ，对应 ① ½ Br2(l) +  e = Br -

θθ φ=φ
23 Br/BrO左

，对应 ② BrO3
- + 3 H2O + 5 e = 

½ Br2(l) +6 OH-

①×5 - ②, 得:
5/2 Br2 (l) + 1/2 Br2 (l) + 6 OH- = 5 Br- + BrO3- + 3 

H2O
3 Br2 (l) + 6 OH- = 5 Br- + BrO3- + 3 H2O

ε θ = φ θ
+ - φ θ

- = φ θ
右 - φ θ

左

=1.065 – 0.519 = 0.546 V > 0.40 V
∴ S.S.下, 正反应(歧化反应)自发进行.
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