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第六章  酸碱平衡与酸碱滴定
	课时目标
	【知识教学目标】
1．掌握酸碱质子理论中酸和碱的定义、共轭酸碱的概念、酸碱反应实质等概念；水的电离及水的离子积及其应用；共轭酸碱对Ka与Kb的关系；；酸碱指示剂的变色原理、变色范围、影响因素；不同类型盐溶液的酸碱性；缓冲作用、缓冲溶液的概念及缓冲溶液的组成；缓冲溶液的pH值的计算。 
 2．熟悉弱电解质解离平衡的移动及其计算；电离度和电离平衡常数之间的关系及相互换算；盐类水解的实质；缓冲作用的原理；一定pH值缓冲溶液的配制；滴定突跃及其影响因素；酸碱滴定法的滴定类型及应用
3．了解酸碱理论的发展过程及酸碱电子理论；活度的概念、离子强度的概念；常见酸碱指示剂的变色范围；盐类水解的应用；人体血液中的几对重要的缓冲对及缓冲溶液的应用；混合指示剂；多元酸碱的滴定；非水溶剂及非水滴定法的概念、拉平效应、区分效应及应用。
【能力培养目标】

1．具有一定的分析推理能力，能理解溶液的酸碱性、判断盐溶液的酸碱性。

2．能按一定的方法和步骤进行一定pH缓冲溶液的配制操作。
3.学会根据滴定突跃选择指示剂。

	重点
	酸碱质子理论对酸碱的判断，盐的水解分析，酸碱溶液pH值的计算，缓冲溶液的计算，指示剂的表示范围及影响因素。

	难点
	不同酸碱溶液pH值的计算；缓冲溶液的计算

	教学方法
	讲授、讨论

	课时数
	9

	使用教具
	多媒体课件和轨道模型

	参考资料
	1．《无机化学》北京师范、华中师范、南京师范等校合编，高等教育出版社。面向21世纪课程教材。

2．《无机化学》黄南珍主编，人民卫生出版社。全国高等职业技术教育卫生部规划教材。

3．《大学基础化学》北京大学《大学基础化学》编写组，高等教育出版社。普通高等教育“九五”国家教委重点教材。

4．《无机化学》侯新初主编，中国医药科技出版社。普通高等专科教育药学类规划教材。

1．谢庆娟主编.分析化学.北京：人民卫生出版社.2003
2. 李发美主编.分析化学.第5版.北京：人民卫生出版社.2003
3. 《中国药典》2005版 

	教学体会
	本章介绍的是溶液的电离平衡和酸碱性，对强、弱酸碱的pH值计算尤其需要多练习，根据酸碱的质子理论对酸、碱及盐的分析，掌握缓冲溶液的缓冲原理，能够配制一定pH值的缓冲溶液。


第六章  酸碱平衡与酸碱滴定
第一节 酸碱质子理论

阿仑尼乌斯1887年提出了酸碱电离理论。
酸碱电离理论包括：

1．酸碱定义：在水溶液中，电离阳离子全都是H+的化合物叫作酸，电离阴离子全都是
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的化合物叫做碱。
2．酸碱反应：
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3．优缺点：
优点：揭露酸碱本质，用平衡原理进行定量标度，直到现在的普遍应用。

    不足之处：①强调以水为溶剂

②分子酸、分子碱

③机械唯物论：酸就是酸，碱就是碱

④把碱限制为氢氧化物，氨水表现碱性无法解释

一、酸碱的定义

酸碱质子理论(1923年布朗斯特，劳莱)提出：

1．酸碱定义：凡是能给出质子(H+)的分子或离子都是酸，凡是能接受质子的分子或离子都是碱
酸                                  碱

分子           H2O[image: image4.png]
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               HAc[image: image9.png]
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离子           NH4+[image: image12.png]
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    酸碱是相互依存、转化，对立统一，不可分割的关系—共轭关系。

酸碱的共轭关系主要体现在：

(1)酸碱通过质子相互转化，相互依存

酸
[image: image19.wmf]®

质子 + 碱  ：HCl
[image: image20.wmf]®

H++Cl-
酸中有碱，碱可变酸， HCl、Cl-(共轭酸碱对)
(2)没有盐的概念，不局限于分子酸、分子碱。(有的离子在某个共轭酸碱对中是碱，在另一个共轭酸碱对中却是酸)：H2PO4-

(3)在一对共轭酸碱中，酸强碱弱 ，酸弱碱强

HCl>HAc (两个都是酸，HCl更易给出质子)，Cl-<Ac-(两个都是碱,Ac-更易结合质子)
二、酸碱反应(质子论)
(1)本质：两对共轭酸碱之间的质子传递(或质子争夺)
HCl + NH3[image: image21.png]


NH4++Cl-  (反应规则：强酸和强碱作用生成弱酸弱碱)
(2)酸碱反应类型：(质子传递反应)
①电离作用(经典理论)在质子论中为质子传递式

   酸碱作用，分子酸与水的反应，水是两性物质

HCl + H2O 
[image: image22.wmf]®

H3O++Cl-   (完全电离)

HAc +H2O [image: image23.png]


H3O++Ac-  (部分电离)
②经典理论中的中和作用(分子酸与分子碱、离子酸与离子碱反应)
HCl + NH3·H2O === NH4Cl + H2O          

H3O++OH- = 2H2O

③盐的水解(离子酸、碱和水之间的酸碱反应)
Ac-+ H2O [image: image24.png]


 HAc + OH-
NH4++H2O[image: image25.png]


NH3 + H3+O

④同离子效应(离子酸、离子碱之间的酸碱反应)(也是质子传递反应)
Ｈ3O++Ac-[image: image26.png]


HAc + H2O

酸1　碱2　酸2　碱1

三、酸碱的强度

指酸给出质子的能力和碱接受质子的能力。不仅取决于酸碱本身，同时还与反应对象和溶剂有关。有时，同一种物质在不同的溶剂中显示出不同的酸碱性，这是由于溶剂接受和给出质子的能力不同所致。如HAc在水中为弱酸，但在乙二胺中表现出较强的酸性，因为乙二胺显碱性。

酸碱的强弱在一定条件下可以转化，酸碱性在一定条件下也可以转化。

酸碱质子理论的优缺点：

优点：

1．范围扩大，分子或离子中不含OH-的物质也可以是碱，有质子传递的反应都是酸碱反应

2．解决了酸碱反应必须发生在水中的局限性，解决了非水溶液或气体间的酸碱反应。
缺点：对不含氢的一类化合物的酸碱反应无法解释，如CaO + SO3[image: image27.png]


CaSO4

第二节  弱电解质的电离平衡

一、一元弱酸、弱碱的解离平衡
一元弱酸电离平衡

电离平衡常数式    HAc [image: image28.png]


 H++Ac-     
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一元弱碱的电离平衡

         电离平衡常数式   NH3+H2O[image: image30.png]


NH4++OH-    
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不同的弱电解质电离常数不同，大小与弱电解质本性与温度有关，与浓度无关。其意义为：
(1)电离常数越大，电离程度越大，该弱电解质相对较强；反之越弱。
(2)电离常数与弱酸、弱碱浓度无关。同一温度下，不论弱电解质浓度如何变化，电离常数不会改变。
(3)电离常数随温度改变而改变，由于温度改变对电离常数影响较小，所以室温可以忽略对电离常数的影响。
二、电离常数和电离度的关系——稀释定律
HAc   [image: image32.png]


   H+  +   Ac-
C初始     c          0        0

C平衡    
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上式表明：同一弱电解质的电离度与其浓度的平方根成反比，即浓度越稀电离度越大；浓度相同时，不同弱电解质的电离度与电离常数的平方根成正比，即电离常数越大，电离度也越大。

三、共轭酸碱对HB-B—的Ka和Kb的关系

HB   +   H2O [image: image40.png]


   H3O+  +   B-
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B-   +   H2O [image: image42.png]
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将平衡常数相乘，得到：
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上式表明，共轭酸碱对的Ka和Kb成反比。

四、酸碱解离平衡的移动
(一)酸碱平衡移动

酸碱平衡是化学平衡中的一种。

温度、浓度都会影响平衡移动。而温度影响的程度小，通常只考虑浓度影响。

(二)同离子效应和盐效应

1．同离子效应

（1）实验现象：NH3·H2O+ 酚酞     红色，然后加NH4Cl颜色变浅，直至无色。说明[OH-]降低，
[image: image45.wmf]a

降低。
               HAc+ 甲基橙     红色，然后加NaAc颜色变橙色，直至黄色。说明[H+]降低，
[image: image46.wmf]a

降低。
（2）解释：  NH3 + H2O [image: image47.png]


 NH4+ + OH-
               NH4Cl    NH4+ + Cl-  其中有同离子NH4+ ，加OH-也会产生同离子效应。

              HAc [image: image48.png]


H++Ac-
              NaAc     Na++Ac-  ，其中有同离子Ac-，加H+也会产生同离子效应
表6-1同离子效应对弱酸和弱碱体系中各参数的影响
	弱酸
	弱碱

	加强酸
	加盐
	加强碱
	加盐

	平衡向左移动
	平衡向左移动
	平衡向左移动
	平衡向左移动

	α↓
	α↓
	α↓
	α↓

	pH↓
	pH↑
	pH↑
	pH↓

	Ka不变
	Ka不变
	Kb不变
	Kb不变


结论：在弱电解质溶液中，加入与该弱电解质有相同离子的强电解质，而使弱电解质的离子浓度降低的效应，叫做同离子效应。
根据情况，可适当增加盐效应的知识。

2．盐效应

定义：在弱电解质溶液中，若加入不含共同离子的强电解质时，将会使弱电解质的解离度增大，这种现象称为盐效应。

原因：加入不含共同离子的强电解质时，使弱电解质电离出来的离子被加入的强电解质的相反离子互相吸引，而重新聚合的机会减小，弱电解质的电离平衡向右移动，电离度增加。

盐效应与同离子效应比较：同离子效应结果与盐效应结果是相反的，在有同离子和盐效应同时存在时，同离子效应大于盐效应。
五、多元弱酸、弱碱的解离平衡
(一)一元弱酸溶液解离及pH值近似计算

HAc   [image: image49.png]


   H+  +  Ac-
电离常数为  
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一般来说：
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(二)一元弱碱溶液解离及pH值近似计算

             NH3   +  H2O  [image: image56.png]


  NH4+   +   OH-
电离平衡常数式
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(三)多元弱酸和多元弱碱溶液解离及pH近似计算

多级电离及其平衡常数式   以H2S为例

  一级电离     H2S[image: image60.png]


H++
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  二级电离     
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特性：1．Ka1>>Ka2， 

2．多级电离溶液中，不仅存在分子，而且也存在各级离子

H2S（aq）、 H+(aq) 、
[image: image67.wmf])
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H2S [image: image69.png]
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[H+]只要考虑一级电离  
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，一级电离的H+对二级电离产生同离子效应。同时有
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六、 盐类的水解（增内容）
盐类的水解本质(离子水解)

1．阳离子水解显酸性，电荷越大，半径越小，水解越强烈。
2．阴离子水解显碱性，阴离子吸引H+能力看酸的Ka。
(一)弱酸强碱盐的水解(阴离子的水解)

1．水解常数

NaAc： 
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①Kh与Ka成反比，Ka增大则Kh减小

②Kh是定量表示盐的水解的大小的标志

2．盐的pH值计算
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例：计算0．05M NaAc溶液中[
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]和pH值

解：  
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        pH=14-5.28=8.72

例：已知NaAc的pH值等于9，计算NaAc的浓度

解：pH=9    pOH= 14
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例：已知：0．1M 的NaCN溶液的pH=11．2，求HCN的Ka

解：pH=11.2   pOH=14-11.2=2.8     
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弱酸强碱盐水解显碱性。
(二)弱碱强酸盐的水解—阳离子水解

1．水解常数式，如NH4Cl
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2．盐的pH值计算
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化简后公式为：
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弱碱强酸盐水解显酸性。
（三）弱酸弱碱盐的水解—阴、阳离子的水解

1．水解常数式
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2．盐溶液的pH值：
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     pH值与盐的浓度无关

(这是在Ka与Kb相近的情况下推导的，Ka与Kb相差较大时情况要复杂的多)
当 Ka=Kb时    [H+]=
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化简后公式为：
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    一般的弱酸弱碱盐水解后，溶液的酸碱性要由弱酸和弱碱的相对强度来确定。有三种情况：

1．如果弱酸弱碱强度相等，则溶液显中性。

2．弱酸的强度大于弱碱的强度，即Ka＞Kb，这种盐显酸性。

3．弱碱的强度大于弱酸的强度，即Ka＜Kb，这种盐显碱性。

(四)影响水解的因素

1．盐的本性(内因) ：用水解常数Kh或Ka、Kb来量度

2．盐的浓度：  
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符号的表示，两个[OH-]核对
3．温度对水解的影响：水解反应是中和反应的逆反应，中和反应是放热反应，故水解反应是吸热反应，升高温度有利于水解。
4．酸度对水解的影响：

强碱弱酸盐  
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第三节 缓冲溶液

一、缓冲溶液的概念和组成

能抵抗少量强酸或强碱的加入，仍能保持pH基本不变的溶液叫缓冲溶液。

一般由弱酸和弱酸盐或弱碱和弱碱盐所组成

二、缓冲溶液作用原理

在HAc-NaAc溶液中，HAc和NaAc存在下列的电离

(大)HAc[image: image149.png]
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同理：
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NH3·H2O能抵抗酸，我们称为缓冲溶液的抗酸成分；NH4Cl能抵抗碱，我们称为缓冲溶液的抗碱成分。缓冲溶液的作用原理是由于缓冲溶液中的抗酸抗碱成分和外加酸碱反应生成弱电解质，从而自身的pH变化不大。
三、缓冲溶液的pH值计算
1．弱酸及其盐的缓冲溶液
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例：等体积的0.2M HAc和NaAc混合

(1)试计算该溶液的pH值

(2)在50ml 上述溶液中，加入0.05ml的1M HCl，求pH

(3)计算同量的纯水中所引起的pH变化

    解：(1)c酸=0.1   c盐=0.1

pH=
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2．弱碱及其盐的缓冲溶液
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3．总结：

(1)缓冲溶液的pH值既决定于pKa(pKb)，又决定于
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，所以选择缓冲溶液时要首先找出与溶液所要控制的pH值相等的pKa弱酸或弱碱pKb.

(2)缓冲能力(缓冲容量)抵抗酸碱的能力 

①缓冲能力决定于
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=1时，缓冲能力最大(在0.1—10范围)，还决定于缓冲溶液的总浓度，总浓度大，缓冲溶液的缓冲能力大。
计算
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②缓冲能力又决定于Ca和Cs的大小，浓度大的缓冲能力强

计算
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③缓冲溶液不仅可以抗酸碱，而且可以抗稀释(无限稀释，弱酸的电离度会有变化，而且影响浓度的比值，导致pH值变化)
四、缓冲溶液的缓冲能力

(一)缓冲容量
缓冲溶液的缓冲能力是有一定限度的，缓冲溶液的缓冲能力通常用缓冲容量来衡量。

缓冲容量定义：单位体积缓冲溶液的pH改变一个单位时，所需加入的一元强碱或一元强酸的物质的量，用β表示

β=
[image: image197.wmf]pH

V

b

D

D

=
[image: image198.wmf]pH

V

a

D

D



[image: image199.wmf]a
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分别表示单位体积缓冲溶液中加入的一元强碱或一元强酸的物质的量，β总是正值。β越大，表明使单位体积缓冲溶液的pH改变一个单位时，所需加入的强碱或强酸的物质的量越多，缓冲能力越强。当β<0.01时，溶液已无缓冲能力。

(二)影响缓冲容量的因素

影响缓冲容量的因素有两个，缓冲比和缓冲溶液总浓度。
1．当缓冲比cB-/cHB一定时，缓冲溶液的总浓度（cB-+cHB）越大，缓冲容量β就越大，反之也成立。

2．当缓冲溶液总浓度一定时，缓冲比越接近1，缓冲容量β就越大。当等于1时最大。

一般缓冲比控制在10：1到1：10之间。即溶液的pH=pKa±1,这也是我们通常说的缓冲范围。
五、缓冲溶液的选择和配制

一般配制的原则和步骤是：

1． 选择合适的缓冲对，使其中弱酸(弱碱)的pKa(pKb)尽可能与所配缓冲溶液的pH(pOH)值相等或接近，保证有较大的缓冲能力。如无法相等，可计算出浓度比。

2． 组成的缓冲对物质应无毒、稳定，不能与反应物和生成物发生反应。

3．在保证较大总浓度的前提下，还应注意浓度过高会引起浪费。

4． 缓冲溶液配好后，可用pH酸度计对所配缓冲溶液进行校正。

六、缓冲溶液在医药学上的意义

人体血液的pH值维持在7.35~7.45之间，如果pH值过高或者过低都会危及生命。人体在代谢过程当中会不断产生酸性和碱性物质，这些酸碱会对人体的pH值产生影响。但是由于人体内具有多种缓冲溶液，使[H+]并没有出现较大的增大或减小，血液的pH值始终保持恒定。

第四节 酸碱滴定法
酸碱滴定法包括在水溶液中的酸碱滴定法和在非水溶液中的酸碱滴定法两类。一般的酸、碱、一些很弱的弱酸、弱碱、盐、有机化合物以及能与酸、碱直接或间接的进行质子转移反应的物质，几乎都可以利用酸碱滴定法进行测定。
选择一个尽量在接近化学计量点时变色的指示剂，正确指示滴定终点到达是滴定分析的关键。
酸碱滴定是以溶剂中的质子转移为基础，酸碱平衡原理是酸碱滴定法的基础。
一、 指示剂 

（一）变色原理
常用的酸碱指示剂是一些有机弱酸或弱碱。它们的共轭碱酸对具有不同的结构，因而具有不同的颜色。如：酚酞为一有机弱酸，是一种单色指示剂。在溶液中的平衡及相应的颜色变化为：
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由此可见，酸碱指示剂的变色是与溶液的pH值有关的。
（1） 变色范围及影响因素
指示剂在什么pH条件下才变色？
现以弱酸指示剂（HIn）为例

HIn在溶液中存在下列平衡：

HIn 
[image: image201.wmf] H+ + In—
平衡时，得：
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[In—]和[HIn]不仅表示指示剂碱和酸的浓度，还表示它们所代表的颜色的浓度，所以,[In—]与[HIn]之比,即：
[image: image204.wmf]]
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代表了溶液的颜色。溶液的颜色（即
[image: image205.wmf]]
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的比值）是由两个因素决定的。一个是KHIn，另一个是溶液的pH值。颜色的微小变化，通常不能被人眼观察出来。只有当这种比值有显著变动时，人眼才能看出溶液颜色的变化。在一般情况下，当两种颜色的浓度之比在10倍或10倍以上时，人眼只能看到浓度较大的那种颜色，而另一种颜色就辨别不出来。

人眼只能在一定浓度范围内看到指示剂的颜色变化。这一范围是：
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    即：pH=pKHIn±1   
pH值≥pKHIn+1时，溶液只显示指示剂的碱式色，pH值≤pKHIn -1时，溶液只显示指示剂的酸式色。只有pH值在pKHIn -1和pKHIn +1之间，人眼才能看到指示剂的颜色变化。故pH=pKHIn±1称为指示剂的变色范围。

当溶液中[HIn]=[In—]时，则溶液的[H+]=KHIn，即pH=pKHIn，这是酸式色和碱式色浓度相等时的pH值，即是指示剂变色最灵敏之点，叫做指示剂的变色点，以pT表示。
指示剂的变色范围越窄越好。这样在滴定终点时，pH值稍有改变，指示剂即可由一种颜色变到另一种颜色。
影响指示剂变色范围的因素

影响指示剂变色的因素主要有两方面，一是影响指示剂常数KHIn的数值（如温度、溶剂的极性等）；二是影响指示剂的变色范围（如指示剂的用量，滴定程序等）。

1． 温度  当温度改变时，指示剂常数KHIn和水的离子积Kw都有改变。

2． 溶剂  因指示剂在不同的溶剂中电离度不同，则电离平衡常数亦不同
3． 指示剂的用量   因指示剂本身也要消耗滴定液，当指示剂浓度大时，将致使终点时颜色变化不敏锐而是变色范围变宽。因此要严格控制指示剂的用量。
4． 离子强度  增加了溶液的离子强度，使指示剂的表观离解常数改变，从而影响指示剂的变色范围
5． 滴定程序  由于深色较浅色明显。如：当用甲基橙为指示剂时，滴定程序通常是用酸滴定碱。同理，用碱滴定酸时，一般选用酚酞为指示剂。

（三）混合指示剂
在多元酸与多元碱的滴定中，滴定突跃范围很窄，使用一般的单一指示剂时，终点误差较大，此时可采用混合指示剂。混合指示剂是利用颜色互补原理使终点颜色变化更加敏锐。
二、 酸碱滴定类型及指示剂的选择
在滴定过程中，溶液pH值变化的过程常用pH值为纵座标，以标准溶液加入量为横座标组成的曲线表示，该曲线称为酸碱滴定曲线。
（一）强酸强碱的滴定
强酸与强碱相互滴定的基本反应为：

H3O+ + OH—
[image: image207.wmf] 2H2O

现以浓度为CT(0.1000mol/L)NaOH滴定浓度为CA(0.1000mol/L)的 HCl为例，设滴定时加入NaOH滴定液的体积为VTml，HCl的体积为VA=20.00ml。整个滴定过程可分为四个阶段：
1．滴定开始前(VT=0.00ml)
[H+]=0.1000mol/L,   pH=1.00
2．滴定开始至化学计量点前(VA>VT)
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当滴入NaOH19.98ml(化学计量点前0.1%)时，
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pH=4.30
3．化学计量点时(VA=VT)
[H+]=[OH—]=10－7mol/L    pH=7.00

4．化学计量点后(VT>VA)  
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当滴入NaOH20.02ml（化学计量点后0.1%）时，
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pOH=4.30      pH=9.70

常量分析一般允许误差为±0.1%。化学计量点前后±0.1%范围内，溶液的pH由4.30急剧增到9.70，改变了5.40个pH单位，溶液由酸性突变到碱性。这种pH值的突变称为滴定突跃。滴定突跃所在的pH范围称为滴定突跃范围。
滴定突跃是选择指示剂的重要依据。凡是指示剂的变色范围在滴定突跃范围内或占滴定突跃范围一部分，都可用来指示滴定终点。
    注意：滴定突跃范围的大小与被测溶液的浓度有关。溶液浓度越大，突跃范围越大，可供选择的指示剂越多；溶液浓度越小，突跃范围越小，可供选择的指示剂越少。
（二）一元弱酸（弱碱）的滴定
强酸滴定一元弱碱(BOH)

现以0.1000mol/L HCl滴定0.1000mol/L NH3·H2O（20.00ml）为例加以说明，其滴定反应为：

H3O+ +NH3·H2O
[image: image212.wmf]2H2O+NH4+
整个滴定过程仍分为四个阶段：

1．滴定开始前(VHCl=0.00ml)   溶液的碱度根据NH3·H2O的电离平衡计算，由于CbKb>20Kw,Cb/Kb>500，故按最简式(5·5)计算：
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         =1.36×10-3（mol/L）       pOH=2.88

则  pH=14-2.88=11.12

2．滴定开始至化学计量点前(Vb>Va)   由于HCl滴定的溶液中存在NH3·H2O-NH4Cl缓冲液体系，溶液的pH值可根据缓冲液公式计算:
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因为Ca=Cb=0.1000mol/L   故pOH= Pkb+lg
[image: image217.wmf]a
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例如，当滴入19.98ml HCl滴定液 (化学计量点前0.1%）时，

pOH=4.75+lg
[image: image218.wmf]66
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pH=14－7.66=6.34

3．化学计量时(Va=Vb)   此时为NH4Cl溶液，其酸度由NH3·H2O的共轭酸NH4+的Ka和C决定，由于溶液的体积增大一倍，故C=0.05000mol/L，又因CKa>20Kw，CKa>500，故按最简式(5·7)计算：
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[image: image220.wmf]=
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pH=5.28

4．化学计量点后(Va>Vb)   由于过量HCl的存在，抑制了NH4+的水解，溶液的pH值仅由过量的HCl的量和溶液体积来决定，其计算方法同强酸滴定强碱。例如，滴入HCl 20.02ml(化学计量点后0.1%)时：
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pH≈4.30

强酸滴定弱碱，突跃范围的大小决定于弱碱的强度及其浓度。弱碱的Kb值越小，其共轭酸的酸性越强，化学计量点时pH越低，突跃范围越小。甲基橙、甲基红等作指示剂指示终点。
强碱滴定一元弱酸(HA)

同理，酚酞、百里酚酞等作指示剂指示终点。
一元弱酸(弱碱)滴定的特点

1．滴定曲线的起点不同
2．滴定曲线的形状不同
3．突跃范围小
影响一元弱酸(弱碱)突跃范围大小的因素

1．弱酸、弱碱的强度  一般说来应该Ka≥10－7，Kb≥10－7，才能有明显的滴定突跃。

2．浓度  CaKa、CbKb应≥10－8。
总之，弱酸、弱碱的电离常数(Ka、Kb)越大，浓度越大，则滴定突跃范围越大。
（三）多元酸（碱）的滴定
对于H2A，当CaKa1≥10－8,且Ka1/Ka2≥104时，H2A第一步电离的质子H+与碱定量作用，而第二步离解的质子H+不同时作用。在第一化学计量点时出现第一个pH滴定突跃；如果CaKa2≥10－8，则第二步电离的质子H+也能与碱定量作用，在第二化学计量点时出现第二个pH滴定突跃。

例如：H3PO4在水溶液中分三步电离：

H3PO 4
[image: image222.wmf]H+ + H2PO4—       Ka1=7.5×10－3   pKa1=2.12

H2PO4—  
[image: image223.wmf]H+ + HPO42－      Ka2=6.23×10－8  pKa2=7.21

HPO42－
[image: image224.wmf] H+ + PO43－       Ka3=2.2×10－13  pKa3=12.66

因Ka3太小，不能与碱定量反应。可见用NaOH滴定H3PO4时，只有两个滴定突跃，其滴定反应可写成：

H3PO4+NaOH
[image: image225.wmf]NaH2PO4+H2O

NaH2PO4+NaOH
[image: image226.wmf]Na2HPO4+H2O

如NaOH滴定H3PO4：

第一化学计量点：[H+]=
[image: image227.wmf]2
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故可选择甲基橙或甲基红为指示剂

第二化学计量点： [H+]=
[image: image229.wmf]3
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可选择酚酞作指示剂
多元碱的滴定

现以HCl滴定Na2CO3为例。Na2CO3为二元碱，在水溶液中分步水解如下：

CO32－+H2O
[image: image231.wmf]HCO3—+OH—   Kb1=1.78×10-4    pKb1=3.75

HCO3—+H2O
[image: image232.wmf]H2CO3+OH—   Kb2=2.33×10-8     pKb2=7.62

显然CO32－是可用强酸直接滴定的碱。HCl滴定Na2CO3，首先生成HCO3—，再进一步滴定成H2CO3，其滴定反应为：

Na2CO3+HCl 
[image: image233.wmf]NaHCO3+NaCl

NaHCO3 + HCl 
[image: image234.wmf]H2CO3+NaCl
由于Kb1≥10－8，Kb1 /Kb2≈104，在第一化学计量点时出现第一个pH滴定突跃。在第一化学计量点时，同样按最简式计算：

[OH—]=
[image: image235.wmf]b2
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   =5.69

pH = 14-5.69 = 8.31

故可选酚酞作指示剂

虽然其Kb2≥10－8，但碱性较弱，且CKb2较小，因此，在第二化学计量点时，使第二个pH滴定突跃范围也较小。为了提高测定的准确度，通常在近终点时将溶液煮沸或用力振摇，以除去CO2，冷却后再滴定至终点。在第二化学计量点时，溶液为CO2的饱和溶液，已知在常压下其浓度约为0.04mol/L，同样按最简式计算：
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pH=3.89

故可选择甲基橙作指示剂。

三、应用示例
直接滴定法

凡能溶于水或被测组分可溶于水，且CaKa≥10－8的强酸、弱酸及多元酸、混合酸都可以用碱标准溶液直接滴定；同样，Kb·Cb≥10－8的强碱、弱碱及多元碱、混合碱都可以用酸标准溶液直接滴定
间接滴定法
某些物质虽具有酸碱性，但因难溶于水，不能用强酸强碱直接滴定，而需用回滴定法来间接滴定，如苦参碱、ZnO等的测定；有些物质酸碱性很弱，不能直接滴定，但可通过反应增强其酸碱性后予以滴定，如H3BO4的含量测定，含氮化合物中氮的测定等。

四、非水溶液的酸碱滴定

在非水溶剂中进行的酸碱滴定分析方法称为非水酸碱滴定法。

以非水溶剂作为滴定介质，不仅能增大有机化合物的溶解度，而且能改变物质的化学性质。非水酸碱滴定法在中药分析中应用甚广。
特点：方法准确、快速、无需特殊设备等
基本原理

(一)溶剂的类型

1．质子溶剂   能给出质子或能接受质子的溶剂称为质子溶剂。
（1）酸性溶剂：给出质子能力较强。常用的酸性溶剂有冰醋酸、丙酸等。作为滴定弱碱性物质的介质。
（2）碱性溶剂：接受质子能力较强。常用的碱性溶剂有乙二胺、液氨、乙醇胺等。作为滴定弱酸性物质的介质。
（3）两性溶剂：既能接受质子又易给出质子，又称为中性溶剂。如甲醇、乙醇、异丙醇、乙二醇等。作为滴定不太弱的酸、碱的介质。÷

2．非质子溶剂   是指其分子中无转移性质子的一类溶剂。
（1）偶极亲质子溶剂：有较弱的接受质子的倾向及程度不同的形成氢键能力。有酰胺类、酮类、腈类、二甲亚砜、吡啶等。
（2）惰性溶剂：这类溶剂分子不参与酸碱反应，也无形成氢键的能力。有苯、氯仿、二氧六环等。

3．混合溶剂   是指质子溶剂和惰性溶剂混合在一起的溶剂。
①适于弱碱性物质的滴定，如：冰醋酸-醋酐、冰醋酸-苯、冰醋酸-氯仿、冰醋酸-四氯化碳等；②适于弱酸性物质的滴定，如：苯-甲醇、苯-异丙醇、甲醇-丙酮、二甲基甲酰胺-氯仿等。
(二) 溶剂的性质

当溶质溶于给定的溶剂中，它的酸碱性都将受到溶剂的离解程度，溶剂的酸碱性及溶剂的极性等因素影响。
1．溶剂的离解性
SH 
[image: image238.wmf]H+ + S－     
[image: image239.wmf]SH
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[image: image241.wmf]SH2+    KbSH=
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KaSH反映SH给出质子能力，称为SH固有酸度常数。KbSH反映SH接受质子能力，称为固有碱度常数
合并上两式，即得溶剂自身质子转移反应(质子自递反应)，如下：

2SH 
[image: image243.wmf]SH2+ + S－
质子自递反应的平衡常数为：

KS = 
[image: image244.wmf]2
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由于溶剂自身离解很微小，[SH]可看作一定值
KS称为溶剂的自身离解常数或称为离子积。
如：水的自身离解常数 KS=[H3O+][OH—]，可见就为水的离子积常数Kw，故水的KS=Kw=1.0×10－14。

溶剂自身离解常数KS值的大小对滴定突跃的范围有很大影响。酸碱反应在自身离解常数小的溶剂中比在自身离解常数大的溶剂中进行得更完全。
溶剂的KS越小，滴定突跃范围越大。因此，使原来在水溶液中不能进行滴定的酸碱，在乙醇剂中有可能被滴定。

2．溶剂的酸碱性

溶质酸、碱的强度不仅与酸、碱本身授受质子的能力大小有关，而且与溶剂受授质子的能力有关。弱酸溶于碱性溶剂中，可以增强其酸性；同理弱碱溶于酸性溶剂中，可以增强其碱性。因而使不能在水中滴定的弱酸弱碱选择合适的非水溶剂进行滴定。

3．溶剂的极性
介电常数是溶剂极性强弱的量度。ε值大的溶剂其极性强，ε值小的溶剂其极性弱。溶质在ε值较大的溶剂中较易离解，增强溶质的酸的强度。
4．均化效应和区分效应  
HClO4、H2SO4、HCl、HNO3都被均化到H3O+的强度水平，结果使它们的酸强度在水中都相等。这种效应称为均化效应(Leveling effect)。具有均化效应的溶剂叫均化性溶剂。

能区分酸、碱强弱的效应称为区分效应。具有区分效应的溶剂称为区分性溶剂。可见，醋酸是HClO4和HCl的区分性溶剂。

水是盐酸和醋酸的区分性溶剂。
(三) 非水溶剂的选择

1．选择的溶剂应能使试样溶解
2．选择的溶剂应能增强试样的酸性或碱性，且不引起副反应。
3．选择比自身离解常数(KS)小的弱极性溶剂
4．选择的溶剂应有一定的纯度、无毒、粘度小、挥发性低、价廉、安全、易于精制和回收等。
非水溶液酸碱滴定的类型及应用

(一) 酸的滴定
1．溶剂   滴定不太弱的羧酸时，可用醇类作溶剂；滴定弱酸和极弱酸时，则用碱性溶剂；滴定混合酸的各组分时，则用区分性溶剂。

2．碱标准溶液的配制与标定
3．指示剂  1）百里酚蓝  2）偶氮紫  3）溴酚蓝
(二) 碱的滴定
1．溶剂   通常滴定弱碱应选择酸性溶剂，增强弱碱的碱度，使滴定突跃更明显。滴定弱碱的溶剂有冰醋酸、无水甲酸及丙酸、硝基甲烷、硝基乙烷等。

2．酸标准溶液的配制与标定

【本章小节】

一、酸碱质子理论

1、简介酸碱质子理论的发展过程及酸碱电子理论。

2、讲述酸碱质子理论中酸和碱的定义、共轭酸碱的概念和关系。

3、阐述酸碱质子理论下的中和反应、电离作用、水解反应等的实质。

4、讲述酸碱性强弱的含义和影响酸碱性强弱的因素。

二、弱电解质的电离平衡

1、讲述电解质的概念、强电解质和弱电解质的概念。

2、讲述电离度的概念及意义、影响电离度的因素；简介活度的概念、离子强度的概念。

3、着重讲解弱电解质的电离平衡、电离平衡常数、共轭酸碱对的Ka与Kb的关系，并通过例题进行应用。

4、讲解电离度和电离平衡常数之间的关系和相互换算。

5、讲解同离子效应，简介盐效应。

三、溶液的酸碱性和pH值

1、讲解水的电离平衡和水的离子积常数。

2、分析讲解溶液的酸碱性与[H+]大小的关系。

3、通过例题分析讲解[H+]与pH值之间的换算；讲解pH值的大小与溶液酸碱性的关系；简介人体生理过程与pH值得关系。

4、分析推导弱酸和弱碱溶液pH值的近似计算公式。

5、介绍酸碱指示剂的概念；讲述酸碱指示剂的变色原理、变色范围；介绍常见酸碱指示剂的变色范围。

四、盐类的水解

1、讲解盐类水解的实质和盐类水解的概念。

2、分析讲解几种不同类型盐的水解过程和不同类型盐溶液的酸碱性。

3、介绍影响盐类水解的因素和盐类水解的应用。

五、缓冲溶液

1、介绍缓冲作用、缓冲溶液的概念，讲解缓冲溶液的组成，缓冲对之间的关系；介绍几种常见的缓冲对。

2、阐述缓冲作用的原理。

3、分析推导缓冲溶液pH值的计算公式；介绍影响缓冲溶液pH值的因素。

4、讲解选择一定pH值缓冲溶液的原则及配制一定pH值缓冲溶液的方法。

5、介绍人体血液中的几对重要的缓冲对和缓冲溶液在药品制剂中的应用。

本章检测题
1、在电解质溶液中加入具有相同离子的强电解质时，只要发生       效应，同时也发生        效应。

2、同一弱电解质，溶液越稀，电离度越     ；相同浓度的不同弱电解质，电离常数越大，电离度越        。

3、缓冲溶液总浓度一定时，缓冲组分浓度比越接近1，则其缓冲容量      。

4、组成强碱弱酸盐的弱酸的酸性越强，则其水解趋势越      ，溶液的碱性       。

5、在20ml0.2mol/L-1的氨水中加入等体积的0.2mol/L-1HCl，求溶液的pH值？
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