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学习目标

第七章  氧化还原与电极电势

u   掌握　氧化还原反应的基本概念；能斯特方程、影响

电极电势的因素及其应用。

u   熟悉　原电池的组成、表示方法，电极反应及电池反

应的关系；标准电极电势及其应用。

u  了解　电极电势产生的原因；离子选择电极的构造和氢

离子浓度的测定。



基本概念

第一节

第七章  氧化还原与电极电势



第一节  基本概念

Ø 氧化数：某元素一个原子的电荷数，这种电荷数是假设将每个化学键中的电

子指定给电负性较大的原子而求得的。

一、氧化数

Ø 确定元素氧化数的规则：

（1）单质中，元素的氧化数为0。例如O2 、N2。

62)2(4  xx 求得

      （2）单原子离子中，元素的氧化数等于离子电荷数。如Ca2+中Ca的氧化

数为+2。      

        多原子离子中，各元素氧化数的代数和等于离子电荷数。如SO4
2-。 

         （3）化合物中各元素氧化数的代数和为0。如HCl。 

      （4）化合物中常见元素的氧化数：

F（-1）；碱金属（+1）；碱土金属（+2）；通常H为+1、O为-2；活泼金属

氢化物H（–1 ），如NaH；过氧化物O（-1），如H2O2； 在OF2中O为+2。



第一节  基本概念

练一练

根据以上规则，可以计算出化合物中各元素的氧化数。

     K2Cr2O7 

   
 

Fe3O4

注意：

Ø同种元素可有不同的氧化数。

Ø氧化数可为整数或分数。



第一节  基本概念

二、氧化还原反应的实质

  氧化还原反应的实质是反应物之间发生了电子的转移或偏移，

从而导致元素的氧化数发生了改变。

氧化还原反应中，氧化剂氧化数降低的总数与还原剂的氧化数升高的总数相等。  

Ø 氧化：元素氧化数升高的过程，氧化数升高的物质称为还原剂。

Ø 还原：元素氧化数降低的过程，氧化数降低的物质称为氧化剂。

（氧化剂：得到电子，氧化数降低）

Zn + Cu2+ Zn2+ + Cu 例如：

写成两个半反应： Zn   -   2e-                Zn2+

Cu2+ + 2e-                Cu

（还原剂：失去电子，氧化数升高）

Ox(氧化态)  +  ne-              Red(还原态)

共轭电对 电对：氧化态/还原态或Ox/Red



电极电势

第二节

第七章  氧化还原与电极电势



一、原电池

第二节  电极电势

铜锌原电池

氧化还原反应中发生了电子的转移，氧化

剂与还原剂直接接触时，电子的转移是没有

方向的，因此无法产生电流。

原电池：若设计一个装置，使氧化还原

反应中电子的移动变成电子的定向移动，

可以将化学能转变为电能。



一、原电池

第二节  电极电势

（1）电极反应

     原电池中，电子流出的一端为负极，发生氧化反应；电子流入的一端

为正极，发生还原反应。

Zn负极：Zn-2e-             Zn2+ （氧化反应）

Cu正极：Cu2++2e-            Cu（还原反应）

电池反应：将两个电极反应相加得到总反应。

                             电池反应：Zn+Cu2+             Zn2++Cu 



一、原电池

第二节  电极电势

（2）电池符号

    书写电池符号时，将电池的负极写在左边，正极写在右边；用单垂线

“|”表示相界面，用双垂线“||”表示盐桥；若电极中没有金属导体时，可

选用惰性金属Pt或石墨作电极导体。

例如：2Fe3++Sn2+         2Fe2++Sn4+

   电池符号为（－） Pt | Sn2+(c1)，Sn4+(c2) || Fe3+(c3)，Fe2+(c4) | Pt（+）

     例如：铜锌原电池可表示为（－） Zn | Zn2+(c1) || Cu2+(c2) | Cu （+）



第二节  电极电势

双电层理论

M活泼：溶解>沉积 M不活泼：沉积 >溶解

二、电极电势

双电层的产生



三、标准电极电势

第二节  电极电势

 标准氢电极

标准氢电极表示为：

Pt，H2(101.3kPa) | H+(1mol/L)

氢电极反应：  2H++ 2e-               H2

电对：H+/H2                     

标准氢电极

V0000.0θ
/HH 2



标准状态：

●温度为298.15K；

●气体分压为101.3kPa；

● 溶液中离子的浓度为1mol/L。

规定标准氢电极的电极电势为0：



三、标准电极电势

第二节  电极电势

Ø 标准电极电势的测定

      标准状态下待测电极与标准氢电极组成原电池，测出该原电池的电动

势，即可求出待测电极的标准电极电势。

 实验测得原电池的标准电动势为0.3419V， 即

例如：由标准铜电极与标准氢电极组成原电池:    

（－）Pt ，H2（101.3kPa）| H+（1mol/L）||  Cu2+（1mol/L）| Cu（+）

由此，依次测出各种电极的标准电极电势，得到了标准电极电势表，见附录五。

0θ
/CuCu

θ
/HH

θ
/CuCu

θθθ
2

2
2   E

0.3419Vθ
/CuCu 2 

标准状态下：θ值越大，Ox的氧化能力越强；θ值越小，Red的还原能力

越强。



三、标准电极电势

第二节  电极电势

Ø θ 的大小与电极反应中物质的计量系数无关。

Ø θ 的符号和大小与电极反应的书写方法无关。

Ø θ 是在标准状态时的水溶液中测定的，不适用于非水溶液。

应用标准电极电势应注意以下几点：

Ø θ 有H+出现，查酸表 A
θ；若有OH-出现，查碱表 B

θ。



影响电极电势的因素

第三节

第七章  氧化还原与电极电势



一、能斯特方程式

第三节  影响电极电势的因素

   电极电势的大小决定于电极的本性，并受温度、浓度等外界条件的影响，

电极电势与它们之间的定量关系用能斯特（Nernst）方程式表示。

对于电极反应  Ox+ne-                 Red，有如下关系：

298.15K时：

O x

R e d

ln cR T
n F c

   

  θ Ox

Red

0.0592
lg

c

n c



一、能斯特方程式

第三节  影响电极电势的因素

    如果电极反应中的某物质是固体、纯液体或稀溶液中的溶剂时，则不出现

在能斯特方程式中；气体则用相对分压          表示；      和       并非专指氧化

数有变化的物质，而是参加电极反应的所有物质 。

    例如电极反应:

4
OH 2

O /H O O /H O2 2 2 2

.0.0592 lg
4 1

c p p
 


 

2O 4H 4e   22H O

使用能斯特方程式时应注意：

θpp OXc Redc



二、能斯特方程式的应用

第三节  影响电极电势的因素

编号 1 2 3 4 5

/ 102 10 1 10-1 10-2

试求当           /           分别取下列值时的电极电势值。

3 2Fe /Fe
0.771V

 

 

3+Fe
c

2Fe
c 

（一）浓度对电极电势的影响

例7-1   已知298.15K时，

2Fe
c 

3+Fe
c



二、能斯特方程式的应用

第三节  影响电极电势的因素

解：

值，列于下表

3

3 2 3 2
2

Fe
Fe /Fe Fe /Fe

Fe

0.0592 lg
1

c
c

  

 
 



 

代入第一组数据：

同样可求出其他组

  由以上计算结果可见：增大氧化态浓度或减小还原态浓度，电极电势值

增大，氧化态物质的氧化能力增强；增大还原态浓度或减小氧化态浓度，电

极电势值减小，还原态物质的还原能力增强。

编号 1 2 3 4 5

0.889 0.830 0.771 0.712 0.6533 2Fe /Fe
  

3 2Fe /Fe
  

 V889.0)10lg(
1

0592.0771.0 2
/FeFe 23 



二、能斯特方程式的应用

第三节  影响电极电势的因素

（二）酸度对电极电势的影响

4ClO /Cl
1.387V

 

  ，试计算pH为4时，

电对的电极电势。

解：电极反应

4

4 4

8
ClO H

ClO /Cl ClO /Cl
Cl

.0.0592 lg
8

c c

c
 

 

   


 

例7-2  已知298.15K时

  8e8HClO4 O4H  Cl 2
- 

 V141.1
1

)10(1lg
8

0592.0378.1
84









电极电势的应用

第四节

第七章  氧化还原与电极电势



一、比较氧化剂与还原剂的强弱

第四节  电极电势的应用

    氧化态   +  ne-            还原态                                     /V

  -3.045

  -0.7618

  0.0000

  0.3419

  1.36

  2.87

    Li+ + e-                   Li

Zn2+ + 2e-                Zn 

2H+ + 2e-                     H2

Cu2+ + 2e  -              Cu 

  Cl2 + 2e-                     2Cl- 

   F2 + 2e-                      2F- 

氧
化
态
的
氧
化
性
增
强

还
原
态
的
还
原
性
增
强

1．标准状态下

θ大的电对中，氧化型物质是强氧化剂。

θ小的电对中，还原型物质是强还原剂。



第四节  电极电势的应用

例7-3  在298.15K时，将银片插入0.010mol/L AgNO3溶液中，将铂片插

入0.10mol/L Fe 和0.0010mol/L Fe 溶液中组成两个电极，试比较在此条

件下Ag 和Fe 氧化能力的相对强弱（                                                  ）。

Ag /Ag AgAg /Ag

0.0592 lg
1

c  


 

3

3 2 3 2
2

Fe
Fe /Fe Fe /Fe

Fe

0.0592 lg
1

c
c

  

 
 



 

3 2Fe /Fe A g /A g
   

解：

，因此Fe 的氧化性比Ag 强。

2．非标准状态下

利用能斯特方程计算出电对的再来比较。

一、比较氧化剂与还原剂的强弱

V799.0θ
/AgAg  V771.0θ

/FeFe 23 

 V681.0010.0lg
1

0592.0799.0 

 V889.0
0010.0

10.0lg
1

0592.0771.0 



二、判断氧化还原反应进行的方向

第四节  电极电势的应用

例7-4  （1）试判断反应 MnO2(s)+4HCl(aq)=MnCl2(aq)+Cl2(g)+2H2O(l) 在标

准状态下能否自发进行？ 

       （2）MnO2(s)与浓盐酸（12mol/L）反应是否可以制取Cl2？

解：（1）查附表可知：

由于 2
2 2MnO /Mn Cl /Cl

 
 

 

标准状态下，将两电对组成氧化还原反应时， Cl2作氧化剂，Mn2+作还

原剂，上述氧化还原反应逆向自发进行。

2
2MnO /Mn

1.229V


 

较强氧化剂+较强还原剂             较弱氧化剂+较弱还原剂
  Ox2/Red2大                Ox2是强氧化剂

Ox1/Red1小                Red1是强还原剂
Ox2+Red1                       OX1+Red2

2Cl /Cl
1.360V



 



二、判断氧化还原反应进行的方向

第四节  电极电势的应用

（2） =12mol/L， =1mol/L，

                             ，将两电对组成氧化还原反应时，MnO2作氧化剂，Cl-还

原剂，上述氧化还原反应正向自发进行，所以MnO2(s)与浓盐酸反应可以

制取Cl2。

H Cl
c c 

2 2
2 2 2

4
H

MnO /Mn MnO /Mn
Mn

0.0592 lg
2

c
c

  

 


 

2

2 2

Cl
2Cl /Cl Cl /Cl
Cl

0.0592 lg
2

p p
c

 
 




 

40.0592 (12)=1.229+ lg 1.36(V)
2 1



2 22
Cl /ClMnO /Mn

  



2+Mn
c

2Clp =101.3kPa

 
 V30.1

12
3.101/3.101lg

2
0592.036.1 2 

MnO2+4H++2e- Mn2++2H2O

Cl2+2e- 2Cl-



三、计算原电池的电动势

第四节  电极电势的应用

 


22 Sn
θ

/Sn2Sn/SnSn lg
2

0592.0 c

 


2
2

2 Pb
θ

/PbPb/PbPb lg
2

0592.0 c

2 2Sn /Sn Pb /Pb
E         

例7-5   298.15K时，将锡片插入0.10mol/L SnCl2溶液中，将铅片插入

0.0010mol/L Pb（NO3)2  溶液中组成原电池，计算该原电池的电动势

（                         ，                             ）。

解：

V136.0θ
/SnSn2  V126.0θ

/PbPb2 

 V166.010.0lg
2

0592.0136.0 

 V215.00010.0lg
2

0592.0126.0 

   V049.0215.0166.0 

E     即 值大的为正极

由于 2 2Sn /Sn Pb /Pb
   ，将两个电极组成原电池时，             电极为正极，2Sn / Sn

电极为负极，原电池的电动势为：2Pb / Pb



四、元素电势图及应用

第四节  电极电势的应用

元素电势图:

    当某种元素可以形成3种或3种以上的氧化数物质时，氧化数不同的物质

可以组成多个不同的电对，将各电对的标准电极电势用图的形式表示出来。

例如： BrO4
- BrO3

- Br2 Br-+1.76 +1.50 +1.59 +1.065HBrO

+1.52

BrO-BrO4
- BrO3

- Br2 Br-+0.93 +0.54 +0.45 +1.065

+0.61

V/θ
A

V/θ
B



四、元素电势图及应用

第四节  电极电势的应用

（一）计算电对的标准电极电势

    根据元素电势图，从已知电对的标准电极电势计算出另一电对的标准电

极电势。假设有一元素电势图： 

θ θ θ
θ 1 1 2 2
x

1 2

...

...
i i

i

n n n
n n n

  


  


 

式中，n1、n 2、n 3、…、n i为相邻电对电子转移数。



四、元素电势图及应用

第四节  电极电势的应用

3NO /NO
 


3 2NO /N O

 


和

3 2 2 2 2

3

1 2 3NO /NO NO /NO NO /NO
NO /NO

1 2 3

n n n

n n n

  


  



  


    


 

例7-6  根据下列元素电势图

试分别计算电对 的标准电极电势。

23 2 2 2 2

3 2

1 2 3 4 NO/N ONO /NO NO /NO NO /NO
NO /N O

1 2 3 4

n n n n

n n n n

   


  



   


      


  

1 0 .7 9 8 + 1 1 .0 8 + 1 1 .0 4 + 1 1 .5 8 2= = 1 .1 2 5 ( V )
1 + 1 + 1 + 1

   

 V973.0
111

04.1108.11798.01









四、元素电势图及应用

第四节  电极电势的应用

   处于中间氧化态的物质A1在电对A0/A1中是还原态物质，在电对A1/A2

中是氧化态物质。显然，若              ，则A1在两个电对中分别以最强的

还原剂和最强的氧化剂出现。

0 1 2A A A右左 

 右 左 

发生歧化反应的条件是   右 左

（二）判断处于中间氧化数的元素能否发生歧化反应



四、元素电势图及应用

第四节  电极电势的应用

  右 左解：根据歧化反应条件：

3种处于中间氧化数的物质中，Br2和BrO－在碱性溶液中能发生歧化反

应。歧化反应方程式分别为： 

例7-7  下列溴元素的电势图，试判断哪些物质在碱性介质中能发生歧化

反应。        

BrO3   3BrO2Br

 2OHBr2 OHBrOBr 2 



电势法应用

第五节
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一、离子选择电极

第五节  电势法应用

离子选择电极是以原电池原理为基础，对特定离子产生电势响应的一

种传感器。

pH玻璃电极是最早的离子选择电极，底部的敏感膜是对H+有选择性

响应的玻璃膜。

氟离子电极结构图 玻璃电极结构图



二、电势法测定溶液pH

第五节  电势法应用

   电势法测定溶液的pH时，以玻璃电极作指示电极，以饱和甘汞电极作参

比电极，浸入待测溶液中组成原电池。

    298.15K时，该原电池的电动势为                              。   
' 0.0592pHE K 

两次测定法：先测定标准pHs缓冲溶液的电动势Es，再测定未知pHx溶液

的电动势Ex。标准缓冲溶液和待测溶液的电动势为：

'
s s0.0592pHE K 

  由以上两式可得：                        

' 0.0592pHx xE K 

s
spH =pH +

0.0592
x

x
E E



小结
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Ø氧化还原反应 
   1.氧化数

   2.半反应 

Ø原电池和电极电势 
   1.电极反应

   2.能斯特方程 

Ø电极电势的应用
  1.比较氧化剂与还原剂的强弱

   2.判断氧化还原反应的方向

   3.计算原电池的电动势

   4.计算电对的标准电极电势

   5.判断中间氧化数的元素能否发生歧化反应
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