
第六章 氧化还原滴定法

本章内容
6.1氧化还原反应平衡
6.2氧化还原滴定法基本原理
6.3氧化还原预处理
6.4氧化还原滴定法的分类
6.5氧化还原滴定法的应用及滴定结果计算



6.1氧化还原反应平衡

氧化还原滴定法是滴定分析中应用最广泛的方法之一。
它是以溶液中氧化剂与还原则之间的电子转移为基础
的一种滴定分析方法。

利用氧化还原法，可以测定具有氧化性或还原性的物
质。



6.1.1电极电位

氧化剂和还原剂的强弱，可以用标准电极电位来衡量。
电对的标准电位越高，其氧化型的氧化能力就越强；
反之电对的标准电位越低，则其还原型的还原能力就
越强。
对于任何一个可逆氧化还原电对

Ox(氧化态) + ne-　　Red(还原态)
当达到平衡时，其电极电位与氧化态、还原态之间的
关系遵循能斯特方程
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在25℃时可得

 当aOx= aRed=1 mol·L-1时
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6.1.1电极电位



 标准电极电位是指在一定温度下（通常为25℃），
当aOx= aRed=1mol·L-1时（若反应有气体参加，则
其分压等于100kPa）的电极电位。

 根据电对的标准电位，可以判断氧化还原反应进
行的方向、次序和反应进行的程度。

6.1.1电极电位



6.1.2条件电极电位

在应用能斯特方程式时应注意下述两个因素：
我们通常知道的是溶液中浓度而不是活度，若以浓
度代替活度，应引入相应的活度系数 及 。

当溶液中的介质不同时，氧化态、还原态还会发生
某些副反应。如酸效应、沉淀反应、配位效应等而影
响电极电位，应引入相应的副反应系数 和 。
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 6.1.2条件电极电位

 精确的计算中，用活度a代替c，因 a =γc，若有副反
应的发生，引入副反应系数α后：a =γc/α , 代入能斯
特公式：
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当c (ox) = c (Red)= 1mol·L-1时得：

条件电极电位反映了离子强度和各种副反应影响
的总结果,数据较少。如缺乏相同条件的′可用相
近的′ 甚至用 来代替。

本书在处理有关氧化还原反应的电位计算问题时，

一般仍采用标准电极电位。
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6.1.3影响条件电位的因素

在标准状况下，可根据氧化还原反应中两个电对的
电位的大小，或通过有关氧化还原电对电位的计算，
可以大致判断氧化还原反应进行的方向。但是，在
实际工作中，情况是复杂的，当外界(如温度、酸度、
浓度等)发生变化时，氧化还原电对的电位也将受到
影响，因而有可能影响氧化还原反应进行的方向。



6.1.3影响条件电位的因素

（一）离子强度
由条件电位的定义式,对同一电对,离子强度不同，

条件电位也不同。但在实际计算中,由于活度系数不易计
算,可近似认为等于1。

（二）沉淀的生成
如果在氧化还原反应平衡中，加入一种可与氧化型

或还原型形成沉淀的沉淀剂时，将会改变体系的标准电
位或条件电位，就有可能影响反应进行的方向。



6.1.3影响条件电位的因素

例如在某一电对中加入一种沉淀剂,则可能会使氧

化型或还原型的浓度发生改变,从而使电极电位发

生变化。如碘量法测定Cu2+的含量的实验所基于的

反应是：

Cu2+ + 4I- = 2CuI↓ + I2
从标准电极电位判断，E0

Cu2+/Cu+=0.16V ＜

E0
I2/I-=0.54V，似乎应当是I2氧化Cu+，而事实上是

Cu2+氧化I-。原因是Cu+生成了溶解度很小的CuI沉
淀，从而是铜电对的电位显著提高。

课本P59 【例6-1】



6.1.3影响条件电位的因素

（三）配合物的形成

配合物的形成,同样能影响氧化还原反应的方向。
在氧化还原反应中,加入能与氧化型或还原型生成配
合物的配位剂时,由于氧化型或还原型的相对浓度发

生了变化，从而改变了该体系的标准电位或条件电位。
所以,也必然引起氧化还原反应方向的改变。

P59 【例6-2】



6.1.3影响条件电位的因素

（四）溶液的酸度
许多有H+或OH—参加的氧化还原反应变化时，

就有可能改变反应进行的方向。
如：

H3AsO4+2I-+2H+=H3AsO3+I2+H2O
[H+]=1.0mol/L时，反应正向进行，而酸度降低反应方
向相反。
P60 【例6-3】

作业:P82 1、2



6.1.4氧化还原反应进行的程度

氧化还原反应很多，并非所有氧化还原反应都能用
于滴定分析。滴定分析要求氧化还原反应进行得越
完全越好。对于一般氧化还原反应，可以通过计算
反应达到平衡时的平衡常数来了解反应进行的程度。

氧化还原反应的平衡常数K，可以根据能斯特
方程式，从两电对的标准电位或条件电位来求得。
一般氧化还原反应：n2Ox1+n1Red2 = n2Red1+n1Ox2

两电对的半反应的电极电位分别为：
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6.1.4氧化还原反应进行的程度

当反应达到平衡时，两电对的电位相等,即
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 6.1.4氧化还原反应进行的程度

 设n1·n2= n，n为最小公倍数，则

氧化还原反应的条件平衡常数K’值的大小是直接
由氧化剂和还原剂两电对的条件电位之差决定的。一
般讲φ1

o’、 φ2
o’之差越大，K’值也越大，反应进

行得越完全。如φ1
o’和φ2

o’相差不大，则反应进行
较不完全。
一般应大于0.4伏，这样的氧化还原反应，可以用于
滴定分析。

1 2( )lg
0.059

nK
    



6.1.5 影响氧化还原反应速度的因素

氧化还原平衡常数K值的大小，只能表示氧化还原反
应的完全程度，不能说明氧化还原反应的速度。例如
H2和O2反应生成水，K值为1041。但是，在常温常压
下，几乎觉察不到反应的进行，只有在点火或有催化
剂存在的条件下，反应才能很快进行，甚至发生爆炸。
多数氧化还原反应较复杂，通常需要一定时间才能完
成，所以在氧化还原滴定分析中，不仅要从平衡观点
来考虑反应的可能性，还应从其反应速度来考虑反应
的现实性。因此，在讨论氧化还原滴定时，对影响反
应速度的因素(浓度、酸度、温度和催化剂等)必须有
一定的了解。



6.1.5 影响氧化还原反应速度的因素

（一）反应物的浓度 一般地说，在大多数情况下，
增加反应物质的浓度，可以提高氧化还原反应的速度。
但是当反应机理比较复杂时，就不能简单地从总的氧
化还原反应方程式来判断反应物浓度对反应速度的影
响程度，而与每个反应进行的历程有关。但是总的来
说，反应物浓度越大，反应速度越快。

（二）温度 实验证明，一般温度升高10℃，反
应速度可增加2—4倍。如高锰酸钾氧化草酸，在室温
下，该反应较慢，不利于滴定，可以加热到70-80℃
来提高反应速率。



6.1.5 影响氧化还原反应速度的因素

应该注意，不是在所有的情况下都允许采用升高

溶液温度的办法来加快反应速度。有些物质（如

I2）具有较大的挥发性，如果将溶液加热，则会

引起I2的挥发损失；有些物质（如Sn2+、Fe2+等）

很容易被空气中的氧所氧化，如将溶液加热，就

会促使它们被氧化，从而引起误差。如果要提高

反应的速度，就只有采用其他的办法。



6.1.5 影响氧化还原反应速度的因素

（三）催化作用
在分析化学中，经常利用催化剂来改变化学速

度。催化剂分正催化剂和负催化剂两类。正催化剂
加快反应速度，负催化剂减慢反应速度。

催化反应的机理非常复杂。在催化反应中，由
于催化剂的存在，可能新产生了一些的中间价态的
离子、游离基或活泼的中间络合物，从而改变了原
来的氧化还原反应历程，或者降低了原来进行反应
时所需的活化能，使反应速度发生变化。



6.1.5 影响氧化还原反应速度的因素

例如，在酸性溶液中，用Na2C2O4标定KMnO4溶液的
浓度时，其反应为：

2MnO4
－+5C2O4

2－+16H+=2Mn2++10CO2↑+8H2O

此反应较慢，若加入适量的Mn2+，就能促使反应快
速度地进行，起到了催化剂的作用。



 6.1.5 影响氧化还原反应速度的因素

通常情况下，即使不加入Mn2+，由于MnO4
—在酸性

介质中被还原的产物是Mn2+，由反应自身产生催化剂，

加快了反应速度。这种生成物本身起催化剂作用的反

应，叫做自动催化反应。

这类反应的特点，就是开始时的反应速度比较慢，随

着滴定剂的不断加入，引起生成物（催化剂）的浓度

逐渐增多，反应速度逐渐加快，随后由于反应物的浓

度愈来愈低，反应速度又逐渐减低。

作业:P 3、4



6.2  氧化还原滴定法基本原理
6.2.1氧化还原滴定曲线

在氧化还原滴定过程中，随着滴定剂的加入，溶液

中氧化剂还原剂的浓度不断改变，使有关电对的电

位也发生变化，这种电位改变的情况，可以用滴定

曲线来表示。滴定曲线可以通过实验的方法所测得

的数据进行描绘，也可以应用能斯特方程进行计算，

求出相应的数据绘出。



 在氧化还原滴定中，是根据有关电对的电极电位和
滴定剂的用量来描绘滴定曲线。

 以0.1000mol·L-1 的Ce(SO4)2 标准溶液滴定在H2SO4
为1mol·L-1的介质中，20.00ml 0.1000mol·L-1 的
FeSO4为例讨论溶液中电位的变化。

 Ce4+ + Fe2+  =  Ce3+ +   Fe3+

 在c(H2SO4 )= 1mol·L-1时，各电对的条件电位

是：

6.2.1氧化还原滴定曲线



6.2.1氧化还原滴定曲线

滴定反应是：

Ce4+ + Fe2+  =  Ce3+ +   Fe3+

在c(H2SO4 )= 1mol·L-1时，各电对的条件电位是：
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6.2.1氧化还原滴定曲线

（一）滴定开始到化学计量点前
在化学计量点前，溶液中存在 Fe3+/Fe2+ 和

Ce4+/Ce3+两个电对。此时:达到平衡时，溶液中Ce4+

很小，且不易直接求得，因此可利用Fe3+/Fe2+的电对
计算φ值。
当加入Ce4+10.00mL时，有50%的Fe2+被氧化成Fe3+，
剩余50%Fe2+。



6.2.1氧化还原滴定曲线

3 2 3 2

3
'

2/ /

0.0592 ( )lg
1 ( )

50%0.68 0.0592lg
50%

0.68( )

Fe Fe Fe Fe

c Fe
c Fe

V

    



 

 





 6.2.1氧化还原滴定曲线

 当滴入18.00mL Ce(SO4)2溶液时，有90%的Fe2+被氧
化成Fe3+，剩余10%Fe2+

 同理，当滴入19.98mL Ce(SO4)2溶液时，
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6.2.1氧化还原滴定曲线

（二）化学计量点时
化学计量点时，加入20.00mL 0.10mol/L Ce4+标

准溶液，此时CCe
4+=CFe

2+， CCe
3+=CFe

3+

且两电对的电位相等，即
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6.2.1氧化还原滴定曲线

 将两式相加，得：
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（三）计量点后

计量点后的滴定中，溶液电极电位的变化，可
用Ce4+／Ce3+电对进行计算。将计算结果如下。

加入Ce4+溶液的体积 Fe2+被滴定分数 电极电位

V/ml /% φ/V

1.00 5.00 0.60
10.00 50.00 0.68
18.00 90.00 0.74
19.80 99.00 0.80
19.98 99.90 0.86
20.00 100.0 1.06
20.02 100.1 1.26
22.00 110.0 1.32
30.00 150.0 1.42
40.00 200.0 1.44



可以看出，
（1）从化学计
量点前Fe2+剩余
0.1％到化学计
量点后Ce4+过量
0.1% ，电位增
加了1.26-0.86＝
0.40伏，有一个
相当大的突跃范
围。知道这个突
跃范围，对选择
氧化还原指示剂
很有用处。



6.2.1氧化还原滴定曲线

（2） 氧化还原滴定曲线突跃的长短和氧化剂与还原剂
两电对的条件电位(或标准电位)相差的大小有关。电位
差较大，滴定突跃较长，电位差较小，滴定突跃较短。
那么，两电对电位之差多大时，滴定曲线上才有明显的
突跃呢？

一般来说，两个电对的条件电位(或标准电位)之差
大于0.20伏时，突跃范围才明显，才有可能进行滴定。
差值在0.20—0.40伏之间，可采用电位法确定终点；差值
大于0.40伏，可选用氧化还原指示剂(当然也可以用电位
法)指示终点。



6.2.1氧化还原滴定曲线

（3）在氧化剂和还原剂两个半电池反应中，若
转移的电子数相等，即n1=n2，则等当点应为滴
定突跃的中点。若n1≠n2，则化学计量点偏向电
子转移数较多(即n值较大)的电对一方；n1和n2相

差越大，计量点越偏向电子转移数较多的电对一
方。



 6.2.1氧化还原滴定曲线

 对于一般氧化还原滴定而言，当达到化学计量点时，
其电位可利用下面的通式求得：

 式中，φ1
o’、 φ 2o’分别为氧化剂电对和还原剂电对

的条件电位；。n1、 n 2分别为氧化剂和还原剂得失
的电子数。当条件电位查不到时，可用标准电极电
位(φ 0)代替。

 作业:P  3、4
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6.2.2  氧化还原滴定法指示剂

在氧化还原滴定法中，除了用电位法确定终点外,还可
以根据所使用的标准溶液的不同，选用不同类型的指
示剂来确定滴定的终点。
（一）自身指示剂
在氧化还原滴定中，利用标准溶液本身的颜色变化以
指示终点的叫做自身指示剂。
例如，用KMnO4作标准溶液时，当滴定达到化学计量
点后，只要有微过量的MnO4

－存在，就可使溶液呈粉
红色， 这就是滴定的终点。



 6.2.2  氧化还原滴定法指示剂

 （二）专属指示剂

 有的物质本身没有颜色，也无氧化还原性，但能与
氧化剂和还原剂产生特殊的颜色，因而可以指示滴
定终点。

 例如，在碘量法中，用淀粉作指示剂。淀粉遇碘生
成蓝色络合物。借此蓝色的出现或消失，表示终点
的到达。



6.2.2 氧化还原滴定法指示剂

（三）氧化还原指示剂

氧化还原指示剂是一些复杂的有机化合物，它们
本身具有氧化还原性质。它的氧化型和还原型具有不
同的颜色。通常以 In(Ox)代表指示剂的氧化型；
In(Red)代表指示剂的还原型；n代表反应中电子得失
数。如果反应中没有H+参加，则氧化还原指示剂的半
反应可用下式表示：



例如： In(Ox) + ne－ = In(Red)
甲色 乙色

( )

(Re )

[ ]0.0592' lg
[ ]

Ox
In

d

In
n In

  

[In(Ox)]   =  [In(Red)]，φ  = φIn
о′  指示剂的变色点

[In(Ox)] / [In(Red)]  ≥  10， 溶液显甲色。

[In(Ox)] / [In(Red)]  ≤  0.1， 溶液显乙色。

n
o 0592.0' 指示剂的变色范围



氧化还原指示剂的选择原则：指示剂的变色点应

尽量与计量点接近，或指示剂的变色范围部分或全部

落在突跃范围之内。

P66表6-2常用的氧化还原指示剂

例如：在1mol·L－1H2SO4溶液中，用Ce4+滴定Fe2+，

滴定的电极电势突跃范围是0.86～1.26 V，计量点电

势为1.06V，可供选择的指示剂有邻苯胺基苯甲酸

(φ’=0.89V)及邻二氮菲亚铁(φ’=1.06V)。



6.3氧化还原滴定前的预处理

在进行氧化还原滴定前，应先将待测组分氧化为

高价状态，然后用还原剂滴定；或先还原为低价状态，

再用氧化剂滴定。这种滴定前使待测物质转化为适合

滴定价态的过程，称为氧化还原预处理。

预处理所用的氧化剂或还原剂，应符合下列条件：

1、必须将待测组分定量的氧化或还原为指定的价态。



2、反应进行完全，速度快。

3、反应具有一定的选择性。如测定钛铁矿中的铁。

如用金属Zn作为还原剂，则Fe3+还原为Fe2+，同时

也将Ti4+还原为Ti3+，再用K2Cr2O7滴定时，将Ti3+同

时滴定，造成干扰，有较大的误差。如选用SnCl2，

则只能将Fe3+还原为Fe2+，提高了反应的选择性。

4、过量的氧化剂或还原剂易于除去，否则将干扰后

续滴定反应。



6.3氧化还原预处理

例如：测定铁矿石中铁的含量时，是将矿石溶解，用过
量还原剂将Fe3+定量地还原为Fe2+，然后用氧化剂滴定
Fe2+。SnCl2是一种很方便而又常用的还原剂。其反应为：

2Fe3+ + SnCl2 + 4C1－＝ 2Fe2+ + SnCl6
2－

然后用 KMnO4 、 K2Cr2O7 或 Ce4+ 标准溶液滴定。用
KMnO4滴定的反应是：

MnO4
－ + 5Fe2+ + 8H+＝ Mn2+ + 5Fe3+ + 4H2O

预处理时常用的氧化剂和还原剂分别列入P67表6-3和
P68表6-4中。

作业: 5、6



6.4  氧化还原滴定法的分类
6.4.1高锰酸钾法
方法简介

高锰酸钾是一种较强的氧化剂，在强酸性溶液中
与还原剂作用，其半电池反应是：

MnO4
- + 8H+ + 5e- ＝ Mn2+ + 4H2Oφ0＝1.51V

在弱酸性、中性或碱性溶液中与还原剂作用,生
成褐色的水合二氧化锰(MnO2·H2O)沉淀。妨碍滴定
终点的观察，所以用KMnO4标准溶液进行滴定时，一
般都是在强酸性溶液中进行的。所用的强酸通常是
H2SO4，避免使用HCl或HNO3。因为C1-具有还原性，也
能与MnO4

-作用；而HNO3具有氧化性，它可能氧化某些
被滴定的物质。



6.4.1高锰酸钾法

用KMnO4溶液作滴定剂时，根据被测物质的性质，
可采用不同的滴定方式。

(一)直接滴定法

许多还原性物质，如FeSO4、H2C2O4、H2O2、
Sn2+ 、Ti(III)、 Sb(III)、As(III)、NO2

－等，可用
KMnO4标准溶液直接滴定。

(二)返滴定法

有些氧化性物质，如不能用KMnO4标准溶液直
接滴定就可用返滴定法进行滴定。



6.4.1高锰酸钾法

例如，测定软锰矿中MnO2的含量时，可在H2SO4
溶液存在下，加入准确而过量的Na2C2O4标准溶液，
加热待MnO2与C2O4

2-作用完毕后，再用KMnO4标
淮溶液滴定剩余的C2O4

2-。由总量减去剩余量，就
可以算出与MnO2作用所消耗去的Na2C2O4的量，
从而求得软锰矿中MnO2的百分含量。

应注意，用返滴定法进行分析时，只有在被
测定物质的还原产物与KMnO4不起作用时才有实

用价值。



6.4.1高锰酸钾法

(三)间接滴定法

有些非氧化性或非还原性的物质，不能用
KMnO4标准溶直接滴定或返滴定，就只好采用间
接滴定法进行滴定。如测定Ca2+时，首先将Ca2+沉
淀为 CaC2O4 ，过滤，再用稀 H2SO4 将所得的
CaC2O4沉淀溶解，然后用KMnO4标准溶液滴定溶
液中的C2O4

2-，间接求得Ca2+的百分含量。

高锰酸钾法的优点是氧化能力强，一般不需
另加指示剂。高锰酸钾法的主要缺点是试剂常含
有少量杂质，因而溶液不够稳定。此外，又由于
KMnO4的氧化能力强，能和很多还原性物质发生
作用，所以干扰也较严重。



6.4.1高锰酸钾法

 KMnO4标准溶液配制

 采用间接法配制，因为KMnO4不易提纯，H2O
中杂质也能还原KMnO4 ，MnO4

- 还能发生分
解。

标定KMnO4 可用Na2C2O4、H2C2O4·2H2O等基
准物质。

 滴定速度是：慢→快→慢。
2MnO4

- + 5C2O4
2- + 16H+ = 2Mn2+ + 5CO2↑+8 H2O

 Mn2+起自动催化作用。



6.4.1高锰酸钾法

应用实例

(一) H2O2的测定

可用KMnO4标准溶液在酸性溶液中直接滴定
H2O2溶液，反应如下：

2MnO4
- + 5 H2O2 + 6H+ = 2Mn2+ + 5O2↑+ 8H2O

反应开始较慢，随着Mn2+的增加，反应速度加
快。可预先加入少量Mn2+作为催化剂。

许多还原性物质，如FeSO4、As(Ⅲ)、Sb(Ⅲ)、
H2C2O4、Sn2+和NO2

2-等，都可用直接法测定。



6.4.1高锰酸钾法

(二)钙的测定

先将样品处理成溶液后，使Ca2+进入溶液中，然
后利用Ca2+与C2O4

2-生成微溶性CaC2O4沉淀。过滤，
洗净后再将CaC2O4沉淀溶于稀H2SO4中。用KMnO4
标准溶液进行滴定，其反应如下：

Ca2++C2O4
2-＝CaC2O4 ↓ (白)

CaC2O4+2H+＝Ca2++H2C2O4

5H2C2O4+2MnO4
-+6H +＝2Mn2++10CO2↑+8H2O

凡是能与C2O4
2-定量生成沉淀的金属离子，只要

本身不与KMnO4反应，都可用上述间接法滴定。



6.4.1高锰酸钾法

(三)软锰矿中MnO2含量的测定

软锰矿的主要组成是MnO2，此外，尚有锰的

低价氧化物、氧化铁等。此矿若用作氧化剂时，仅

仅只有MnO2具有氧化能力。测定MnO2含量的方法

是将矿样在过量还原剂Na2C2O4的硫酸溶液中溶解

还原，然后，再用KMnO4标准溶液滴定剩余的还

原剂C2O4
2-，其反应为：

2MnO2 + 5C2O4
2- + 16H+＝2Mn2+ + 10CO2↑+ 8H2O



(四)某些有机化合物含量的测定

甲醇、甘油、甲酸等有机化合物可用高锰酸钾

法在碱性溶液中进行测定。如甲醇的测定，将一定

量且过量的高锰酸钾标准溶液加入待测物质的试液

中，反应为：

6MnO4
-+CH3OH+8OH-=CO3

2-+6MnO4
2-+6H2O

反应结束后，将溶液酸化，MnO4
2-岐化为

MnO4
-和MnO2。再加入准确过量的FeSO4溶液，将

所有的高价锰还原为Mn2+，最后以KMnO4溶液返

滴定剩余的Fe2+。



6.4.2 重铬酸钾法

（一）方法简介

重铬酸钾也是一种较强的氧化剂，在酸性溶
液中。K2Cr2O7与还原剂作用时被还原为Cr3+，
半电池反应式为：

Cr2O7
2- + 14H+ + 6e-＝ 2Cr3+ + 7H2O

φ0＝1.33V
K2Cr2O7还原时的标准电极电位 ,虽然比

KMnO4的标准电位(φ0 ＝1.51V)低些，但它与高
锰酸钾法比较，具有以下一些优点：



1.K2Cr2O7容易提纯，在140—150℃时干燥后，
可以直接称量，配成标准溶液。

2.K2Cr2O7标准溶液非常稳定,可以长期保存。

3.K2Cr2O7 的氧化能力没有 KMnO4 强，在
1mol/LHCl溶液中， φ0’＝1.00V，室温下不与C1-

作用 (φ0
Cl2/Cl

-＝1.33伏 )，故可在HCl溶液中滴定
Fe2+。但当HCl的浓度太大或将溶液煮沸时，
K2Cr2O7也能部分地被C1-还原。

K2Cr2O7溶液为桔黄色，宜采用二苯胺磺酸钠
或邻苯氨基苯甲酸作指示剂。



 K2Cr2O7标准溶液可用直接法配制

 将固体K2Cr2O7在250毫升烧杯中加适量水
并加热溶解―→冷却―→玻棒转移到
250.00ml容量瓶中―→定容―→摇匀。



（二）应用实例

1. 铁矿石中全铁含量的测定

试样一般用浓HCl加热分解，在热的浓HCl溶液
中，用SnCl2将Fe(III)还原为Fe(II)，过量的SnCl2用
HgCl2氧化，此时溶液中析出Hg2C12丝状白色沉淀，
然后在1-2mol/LH2SO4 -H3PO4混合酸介质中，以二
苯胺磺酸钠作指示剂，用K2Cr2O7标准溶液滴定
Fe(II)。

SnCl2+2HgCl2= SnCl4+2Hg2Cl2↓
Cr2O7

2-+6Fe2++14H+=2Cr3-+6Fe3++7H2O



2. 土壤中有机质的测定

土壤中有机质含量的高低，是判断土壤肥力的重要指
标。

土壤中的有机质的含量，是通过测定土壤中碳的
含量而换算的。即在浓H2SO4的存在下，加K2Cr2O7
溶液，并在一定温度下(170—180℃)使土壤里的碳被
K2Cr2O7氧化成CO2，剩余的K2Cr2O7，以邻苯氨基苯
甲酸作指示剂，再用还原剂(NH4)2Fe(SO4)2滴定。其
反应如下：

Cr2O7
2-+8H++CH3OH→2Cr3++CO2↑+6H2O

Cr2O7
2-+6Fe2++14H+→2Cr3++6Fe3++7H2O

作业:P83  8、9、10



6.4.3碘量法
(一) 方法简介

碘量法也是常用的氧化还原滴定方法之一。它
是以I2的氧化性和I-的还原性为基础的滴定分析法。
因此，碘量法的基本反应是

I2+2e-=2I-， φ0
I2/I-=0.538V

由φ0可知I2是一种较弱的氧化剂，能与较强的
还原剂作用；而I-是一种中等强度的还原剂，能与
许多氧化剂作用，因此碘量法又可以用直接的和间
接的两种方式进行滴定。

1. 碘滴定法(也称直接碘量法)
电位比φ0

I2/I-低的还原性物质，可以直接用I2的
标准溶液滴定的并不多，只限于较强的还原剂，如：
S2-、SO3

2-、Sn2+、S2O3
2-、AsO3

2-、SbO3
3-等。



2. 滴定碘法(间接碘量法)

电位比φ0
I2/I-高的氧化性物质，可在一定的条件下，

用碘离子来还原，产生相当量的碘，然后用Na2S2O3
标准溶液来滴定析出的I2，这种方法叫做间接碘量法
或称为滴定碘法。例如K2Cr2O7在酸性镕液中与过量
的KI作用，析出的I2用Na2S2O3标准溶液滴定。

Cr2O7
2-+6I-+14H+＝2Cr3++3I2+7H2O
I2+2S2O3

2-＝2I-+S4O6
2-

利用这一方法可以测定很多氧化性物质 ,如ClO3
-、

ClO- 、 CrO4
2- 、 IO3

- 、 BrO3
- 、 SbO4

3- 、 MnO4
- 、

MnO2 、AsO4
3-、NO3

-、NO2
-、Cu2+、H2O2等等，以

及能与CrO4
2-生成沉淀的阳离子，如Pb2+、Ba2+等，

所以滴定碘法的应用范围相当广泛。



3.碘最法的终点指示

直接碘量法用淀粉指示液指示终点时，应在滴
定开始时加入，终点时，溶液由无色突变为蓝色。
间接碘量法用淀粉指示液指示终点时，应等滴至近
终点（I2的黄色很浅）时再加入淀粉指示液，终点时，
溶液由蓝色转无色。



碘量法的优点是应用范围广，既可测定还原性物质，

又可测定氧化性物质。其缺点是I2容易挥发和I－易被

空气氧化，它们是碘量法的两个主要的误差来源。

为防止碘的挥发，应采取以下措施：

①在配制I2标准溶液时，应加入过量的KI使其形成I3
－

络离子（同时增大I2在水中的溶解度）；
②反应温度不宜过高，一般应在室温下进行；



为防止I－的氧化应注意：

①溶液酸度不宜过高，否则可加快I－的氧化速度；
②光及Cu2＋、NO2

－等能催化I－的氧化，因此应将析出
碘的反应置于暗处并预先除去以上杂质。

③析出碘的反应最好在带塞子的碘量瓶中进行；
④反应完全后立即滴定，且勿剧烈摇动。



3、Na2S2O3溶液的配制及标定：

（1）配制：Na2S2O3·5H2O中常含有： S，Na2SO4，

Na2CO3，Na2S等杂质。Na2S2O3溶液不稳定，易分解。

a、细菌的作用： Na2S2O3→Na2SO3 + S↓
b、水中CO2的作用：

Na2S2O3 +H2O + CO2 = NaHSO3 + NaHCO3 + S↓



c、与空气中O2的作用：

2Na2S2O3+O2=2Na2SO4 +2S↓，
配制时用新煮沸过的蒸馏水；加入Na2CO3使溶液呈

弱碱性，以抑制微生物的生长；储存在棕色瓶中于暗

处放置2周后再标定。

（2）标定：用KIO3、KBrO3作基准物质的反应

BrO3
- + 6I- + 6H+ = 3I2 + Br- + 3H2O

用Na2S2O3滴定生成的I2，反应：

I2 + 2 S2O3
2- = 2I- + S4O6

2-



（二）应用实例

1. 间接碘量法测定铜矿石中Cu的含量

矿石经HCl、HNO3、溴水和尿素处理成溶液后、用
NH4HF2掩蔽试样中的Fe3+，使其形成稳定的FeF6

3-络
合物，并调节溶液的pH为3.5—4.0，加入KI与Cu2+反
应，析出的I2，用Na2S2O3标准溶液滴定，以淀粉为指
示剂，反应式如下：

2Cu2++4I-＝2CuI↓+I2

I2十2S2O3
2-＝2I-+S4O6

2-

本法可测定矿石中0.5%以上的铜。



2．直接碘量法测定海波（Na2S2O3）的含量

在pH=5的HAc-NaAc缓冲溶液存在下，用I2标
准滴定溶液直接滴定测得。

I2+2S2O3
2-＝2I-+S4O6

2-

作业：7、12、14



6.5 氧化还原滴定结果的计算

【例6－5】现有石灰石试样0.2530g，将其溶于稀
酸中，加入(NH4)2C2O4并控制溶液的pH值，使Ca2+

均匀、定量地沉淀为CaC2O4，过滤洗涤后将沉淀
溶于稀硫酸中，用0.0432mol·L-1的 MnO4标准溶
液滴定至终点，耗液25.20mL，计算该试样中Ca
的质量分数。



解：CaC2O4+H2SO4（稀）＝H2C2O4+CaSO4

2MnO4
-+5H2C2O4+6H+＝2Mn2++10CO2↑+8H2O

 
44
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2
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＝
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 442
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2
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





例6-6      称取软锰矿试样0.5000g，加入0.7500g 
H2C2O4·2H2O及稀H2SO4，加热至反应完全。过量的

草酸用30.00mL0.0200mol/LKMnO4滴定至终点，求

软锰矿中MnO2的质量分数。

解：此例为用高锰酸钾法测定MnO2，采用返滴定方

式。有关反应式为

MnO2+C2O4
2－+4H+=Mn2++2CO2↑+2H2O

2MnO4
-+5C2O4

2－+16H+=2Mn2++10CO2↑+8H2O



各物质之间的计量关系为:
5MnO2～5C2O4

2－～2MnO4
-

MnO2的含量可用下式求得：

作业: P83 13、15、16
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