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  有电子得失或电子转移的反应被称
为氧化还原反应.

6.5.1 氧化还原反应

Cu2+(aq) + Zn(s)    Zn2+(aq) + Cu(s)

H2(g) + Cl2(g)     2HCl(g)

电子得失

电子转移



　元素的氧化值(又称氧化态)是某元素

一个原子的荷电数.这种荷电数可由假

设把每个键中的电子指定给电负性更大

的原子而求得. 

1. 氧化值

1）氧化值的定义 



2）氧化值的确定规则 

① 单质中元素的氧化值为零.

② 氟化物中氟的氧化值皆为-1.

③ 通常,氧在一般氧化物中的氧化值为-2;

但是在过氧化物中,氧的氧化值为-1;在超

氧化物中氧化值为-1/2;在臭氧化物中氧化

值为-1/3;在O2[PtF6]中,氧化值为+1;在OF2
中氧化值为+2. 



④ 在大多数化合物中,氢的氧化值为+1;

只有在金属氢化物中氢的氧化值为-1.

⑤ 多原子分子中,所有元素的氧化值的

代数和等于零.而单原子离子的氧化值等

于它所带的电荷数.多原子离子中,所有

元素的氧化值的代数和等于该离子所带

的电荷数.



2. 氧化还原反应方程式的配平

  任何一个氧化还原反应可分解为两个

“半反应式”, 其中一个为氧化反应, 

一个为还原反应. 对半反应式有如下几

个规律： 

(1)书写规则: 高氧化态+ne-==低氧化态

又可写成: 氧化型(剂)+ne-==还原型(剂)

1）氧化还原半反应式



(2)半反应式必须是配平的, 对于水溶液

体系,必须写成离子方程式.

(3)一个半反应式中发生氧化态变动的元

素只有一个. 其电对符号为“氧化型/还

原型”.例如电对的电极电势表示为

Eθ氧化型/还原型.



2）氧化还原方程式的配平方法

① 氧化值法 

(⑴) 求元素氧化值的变化值

(⑵) 调整系数,使氧化值的变化值相等(

即升高的氧化值数等于降低的氧化值数

).

(⑶) 配平反应前后氧化值未发生变化的

原子个数以及电荷数.



  配平了的氧化还原反应方程式必

须满足两个条件:首先,氧化剂和还

原剂的氧化值的变化值必须相等; 

其次,方程式两边的各种元素的原

子个数必须相等,而且电荷数也必

须相等. 



6.38 配平高锰酸钾与亚硫酸钾在不同介质中

的反应方程式:

(⑴)KMnO4＋K2SO3→MnSO4＋K2SO4(H2SO4中反应)

(⑵)KMnO4＋K2SO3→MnO2＋K2SO4 (H2O中反应)

(⑶)KMnO4＋K2SO3→K2MnO4＋K2SO4(KOH中反应) 

例题



解：以(1)为例说明

第一步:配平反应前后元素氧化数的变化值

(采用氧化值法)。 

2KMnO4 ＋ 5K2SO3 → 2MnSO4 ＋ 5K2SO4 



  一般以氧原子为基准.

反应前:氧原子数=2×4+5×3=23

反应后:氧原子数=5×4=20

  反应前多了3个氧原子,在酸性介质中,可以用

6个H+(即3分子H2SO4)与之结合, 生成3分子水,

这样氧原子数得到配平.

再配平其他的原子

配平后的反应方程式如下：

2KMnO4+5K2SO3+3H2SO4==2MnSO4+6K2SO4+3H2O

第二步: 原子数配平



② 离子电子法 

(1)先将化学反应方程式改写为离子方程式,

并分解成氧化反应和还原反应两个半反应式

(2)配平两个半反应,使半反应两边的原子个

数和电荷数均相等。 

还原反应：MnO4- → Mn2+ 
氧化反应： H2O2 → O2

还原反应： MnO4-+8H++5e- = Mn2++4H2O

氧化反应： O2 + 2H+ + 2e- = H2O2



(3)根据氧化剂获得电子数和还原剂失去

电子数必须相等的原则,乘以最小公倍数,

使电子得失的总数相等. 

还原反应：2MnO4-+16H++10e- = 2Mn2++8H2O

氧化反应：5O2 + 10H+ + 10e- = 5H2O2

(4)将还原反应减去氧化反应,并消去同类

相,合并后成为一个配平的离子方程式. 

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



  配平的难点是未发生电子得失的原子个
数的配平

  在进行未发生电子得失的H和O原子数配

平时,有下列规律:

(1)反应在酸性介质中进行,则方程式两边

根据需要均可出现H+或H2O,但绝不能出现

OH-.如果反应前氧原子数小于反应后的,则

在左边加上H2O,右边生成H+;反之,则左边

加H+,右边生成H2O.



(2)反应在碱性介质中进行,则方程式两边

根据需要均可出现OH-或H2O,但绝不能出现

H+.如果反应前氧原子数小于反应后的,则

在左边加上OH-,右边生成H2O;反之,则左边

加H2O,右边生成OH-.

(3)反应在中性介质中进行,则左边加H2O,

右边(产物)根据需要均可出现H+或OH-.



Cu-Zn原电池装置

1.氧化还原反应与原电池

6.5.2 原电池



1）原电池的定义 

能把化学能转变为电能的装置称为原电池. 

2）原电池的组成 

(2)氧化和还原反应必须在两极上分别进

行, 所以原电池一般由两个半电池和一

个盐桥组成.

(1)氧化还原反应必须是自发进行的反应



  在原电池中发生还原反应, 获得电

子的一极(即含氧化剂的一极)称为正

极; 而发生氧化反应, 失去电子的一

极(即含还原剂的一极)称为负极.

(3)原电池的两个半电池间的电解液

必须沟通,可用隔膜或盐桥. 



3）原电池的表示方法 

)(  Cu  )L(1.0molCu     )L(1.0mol Zn  Zn )(      1212   ‖
书写原电池符号的规则：

① 负极“(-)”写在左边, 正极“(+)”写

在右边, 盐桥用“‖”表示.

② 半电池中两相界面用“│”分开,同相不

同物种用“,”分开.溶液,气体要注明浓度

和分压(cB,pB)(如果不标浓度和分压,则默认

为标准浓度(1mol·L-1)和标准压力(105Pa).



③ 当半电池的还原型不是可导电的金属

固体时,需使用惰性电极.

  常用的惰性电极有石墨和金属铂两种

电极.

  对于纯液体、固体和气体,习惯写在惰

性电极旁边.因与惰性电极之间存在界面,

要用“│”分开.



6.39 写出下列原电池的电极反应和电池总反应

    (-)Pt|I2(s)|I-(0.1mol/L)||                 

Fe3+(0.1mol/L),Fe2+(1.0mol/L)|Pt(+) 

6.40 把反应:5S2O82-+2Mn2++8H2O==2MnO4-

+10SO42-+16H+ 组成原电池,写出其正确的原

电池符号和正负极反应. 

练习题



2. 原电池的电动势

  电池电动势EMF等于原电池正极的电极

电势减去负极的电极电势. 

EMF = E(+) - E(-) 

  当电池中各物态均处于各自的标准态

时的电动势称为标准电动势,用   表示.
θ
MFE

)()( θθθ
MF  EEE



6.41 用反应：Zn+2Ag+==2Ag+Zn2+ 组成原

电池.当[Zn2+]和[Ag+]均为1.0mol·L-1,在

298.15K时,该电池的标准电池电动势为( )

(A)EMFθ=2Eθ(Ag+/Ag)-Eθ(Zn2+/Zn)

(B)EMFθ=[Eθ(Ag+/Ag)]2-Eθ(Zn2+/Zn)

(C)EMFθ=Eθ(Ag+/Ag)-Eθ(Zn2+/Zn)

(D)EMFθ=Eθ(Zn2+/Zn)-Eθ(Ag+/Ag)

练习题



6.5.3 电极电势

1. 电极电势的产生 

金属电极电势的产生



  当把金属放入其盐溶液中时会发生金属离

子脱离金属表面进入溶液的过程;同时也发

生溶液中的金属离子获得电子沉积到金属表

面上的过程.当这两个过程达到平衡时:

这时,金属表面本身所带电荷与金属表面附

近溶液所带电荷恰好相反,形成一个双电层.

该双电层之间存在电位(势)差,这种由于双

电层的作用在金属和其盐溶液之间产生的电

位差就是金属的电极电势. 

M(s)== Mn+ + ne-



2. 电极电势的表示 

对于一般的电极反应可写为：

氧化型 + ne-    还原型

其电极电势表示为：E(氧化型/还原

型)，n是电极反应中的电子转移数。



3. 标准氢电极 

   2H+ + 2e- == H2
  在氢气分压为100kPa

和 氢 离 子 浓 度 为

1.0mol·L-1时,上述电极

所产生的电势差就是标

准氢电极的电极电势,

人为规定其为零.即

  Eθ(H+/H2)=0.0000V

H2与溶液中H+可达平衡:



4. 标准电极电势 

  用标准氢电极与各种物质标准状态下

的电极组成原电池,由实验法测定原电池

的电动势数值,就可以计算该电极的标准

电极电势. 



  在电极中对物质的标准态的规定为： 

(1)电极中出现的离子或物质的浓度均为

1.0mol·L-1. 

(2)气体其分压为1个标准压力(即105Pa)

(3)纯液体和固体为纯净物质,其浓度不写入.

  标准电极电势用符号Eθ氧化型/还原型表示. 



6.42 是否所有的标准电极电势都可用

上述的实验方法直接测得?如Fe,Ni,W

等金属的电极电势如何获得?活泼金属

Na,K,Li等遇水立即反应,又如何获得

其半反应:M+(aq)+e==M(s)的电极电势

值? 

例题



解:并不是所有的标准电极电势都可用与氢

电极组成原电池方法的直接测得.如Fe,Ni,W

等金属的电极电势就不能采用此法,因这些

电极难以建立稳定的平衡电势,即不能形成

稳定的可逆电极系统,则不能用实验方法测

得.同样,由于活泼金属Na,K,Li等遇水立即

反应,这些金属在水溶液中也不能建立稳定

的平衡电势,无法直接测定.对于这些电极,

可根据热力学数据计算得到. 



5. 标准电极电势表的使用 

    电极电势表的编制有多种方式,下面对表

的使用作几点说明。

(⑴)按照国际惯例,电池半反应一律用还原过

程Mz++ze-＝M表示,因此电极电势是还原电势

.

(⑵)该表为298.15K时的标准电极电势.因为电

极电势随温度的变化(温度系数)不大,所以,

在室温下一般均可应用表中数值.(3)标准电极电势表分为酸表和碱表,什么时

候查酸表,什么时候查碱表,有下列规律可循:



 a.在电极反应中,H+无论在反应物或产

物中出现皆查酸表;

 b.在电极反应中,OH-无论在反应物或产

物中出现皆查碱表;

 c.在电极反应中没有H+或OH-出现时,可

以从存在状态来考虑.



6.43 下列几个电极反应,你认为应排入酸

表还是碱表?为什么? 

   (1) Fe3+ + e- = Fe2+  
   (2) S + 2e- = S2-

   (3) [Cu(NH3)4]2+ + 2e- = Cu + 4NH3
   (4) Cl2 + 2e- == 2Cl- 

练习题



6.44 已知,半电池反应：I2+2e-==2I-,

     Eθ=0.535V 
 求:  2I- == I2 + 2e-    Eθ=?
      I- == 1/2I2 + e-   Eθ=?
      1/2I2+e-==I-       Eθ=?  



1. 判断氧化剂和还原剂的强弱 

  标准电极电势数值越小,其还原型的

还原能力越强,而氧化型的氧化能力越

弱.反之,标准电极电势数值越大,其氧

化型的氧化能力越强,而还原型的还原

能力越弱. 

6.5.4 电极电势的应用



6.45 根据下列电极电势值回答下列问题：

                           Eθ/V
   Fe3+ + e- == Fe2+         0.77
   Cl2 + 2e- == 2Cl-        1.36
   I2 + 2e- == 2I-          0.54
   MnO4-+8H++5e-==Mn2++4H2O  1.51
   Fe2+ + 2e- == Fe         -0.44
(1)哪个是最强的氧化剂,哪个是最强的还原剂?

(2)要使Cl-氧化应选何氧化剂?

(3)要使Fe3+还原应选何还原剂? 

例题



2. 判断氧化还原反应的方向 

(1)氧化还原反应自发进行的方向为:

 强氧化型1+强还原型2==弱还原型1+弱氧化型2

(2)也可用原电池的电动势来判断：

       EMFθ ＝Eθ(+)－Eθ(-)

若EMFθ＞0, 则标态下反应自发正向(向右)进行

若EMFθ＜0, 则标态下反应自发逆向(向左)进行

注意：用EMF
θ判断的是标准状态下的方向,

在非标准状态下应使用奈斯特方程求出EMF,
根据其值是否大于零来判断反应方向.



3. 判断氧化还原反应进行的程度 

  根据标准自由能变化和热力学平衡常数
的关系可推出：

  体系的自由能在恒温恒压下减少的值等
于体系作最大有用功的能力,在标态下有： 

θ
MF

θ
m nFEG  r

标态下反应的
摩尔自由能变

反应电子
得失总数

法拉第常数
96.487kJ/V·mol 

标态下电
池电动势



    又： △rGθ = -RTlnKθ

     ∴  RTlnKθ = nFEθ

式中:T=298.15K,R=8.314J/K·mol,F=96.487

kJ/V·mol,lnK=2.303lgK.代入后得：

487.96
15.29810314.8303.2303.2

3 



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RT

=0.0592(V)
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标准电
极电势

标态下平
衡常数

电子得
失总数

标准电池
电动势

  由此获得了平衡常数与标准电极
电势的关系式



6.46 在298K时,下列半反应的电极电势为:

   In3+ + 3e- == In     Eθ= -0.346V
   Zn2+ + 2e- == Zn     Eθ= -0.760V

(1)判断反应:3Zn+2In3+==3Zn2++2In 在标态

下能否自发进行?

(2)求反应在298K时的平衡常数. 

例题



解:(1)反应的

EMFθ=Eθ(In3+/In)-Eθ(Zn2+/Zn)=0.414V＞0

即反应可自发向右进行.

(2)由lgKθ=nEMFθ/0.0592得:

       lgKθ=6×0.414/0.0592=41.96

        ∴Kθ=9.11×1041 



6.47 平衡常数K值与方程式的书写方式

有关,而EMFθ,Eθ又与方程式的书写方式

无关,但Kθ值与Eθ又满足6.46关系式,这

是否矛盾?为什么?                                                           

思考题



解:不矛盾.以反应2Fe3++2I-==2Fe2++I2为例.

  2Fe3++2I-==2Fe2++I2     (1)

  Fe3++I-==Fe2++1/2I2      (2)

反应(1)的lgKθ1=n1EMFθ/0.0592=2EMFθ/0.0592

反应(2)的lgKθ2=n2EMFθ/0.0592=EMFθ/0.0592

  ∴ Kθ1=Kθ2
2 



  从Kθ与Eθ的关系式可以看出, 正、负

极标准电势差值越大, 平衡常数也就越

大, 反应进行得越彻底. 因此, 可以直

接用EMFθ的大小来估计反应进行的程度.

按一般标准, 平衡常数K≥105, 反应向

右进行的程度就算相当完全了. 

结论



例题

6.48 已知：H2(g)+1/2O2(g)==H2O(l), 

           △rGmθ= -237.1 kJ·moL-1.

求半电池反应: H++1/2O2+2e==H2O  的Eθ



解：因任何一个半反应的电极电势都可假设为

由该电极与标准氢电极组成原电池,通过测量电

池的电动势而获得.假设以标准氢电极为负极,

所求电极为正极,则：

    2H+ + 2e == H2(g)          （-）

    2H+ + 1/2O2(g) + 2e == H2O  （+）

电池总反应：H2(g) + 1/2O2(g) == H2O

△rGθ= -nFEMFθ= -nF[Eθ(+)-Eθ(-)]= -nFEθ(+)

 ∴Eθ(+)= -△rGθ/nF=237.1/2×96.487=1.229V  



(2)Eθ值大小与反应速度无关. 

(3)Eθ的应用是有条件的.Eθ的数据是在标准

状态下水溶液中测出的,对非水溶液、高温、

固相反应是不适用的.另外,浓度改变,E值也

会改变.

4. 应用标准电极电势时应注意的问题　 

(1)标准电极电势值与半反应的书写方式无关.

电极反应不论写成Mz++ze-＝M还是写成M-ze-

=Mz+,或者同乘以任何系数,其Eθ值都是不变的. 



6.49 对于下面两个反应方程式,说法完全

正确的是(     )

  2Fe3++Sn2+ == Sn4++2Fe2+    
  Fe3++1/2Sn2+ == 1/2Sn4++Fe2+

(A) 两式的EMFθ,△rGmθ,Kθ都相等

(B) 两式的EMFθ,△rGmθ,Kθ不等

(C) 两式的△rGmθ相等,EMFθ,Kθ不等

(D) 两式的EMFθ相等,△rGmθ,Kθ不等

练习题



6.50 我们在原子结构一章有此结论:碱

金属从上到下,金属活泼性依次增强,即

Li＜Na＜K. 而根据它们的标准电极电势

,Eθ(Li+/Li)=-3.04V；Eθ(Na+/Na)=-

2.71V；Eθ(K+/K)=-2.93V, 则还原性: 

Li＞K＞Na. 如何解释这一矛盾?通过玻

恩-哈伯循环的计算来说明为什么

Eθ(Li+/Li)小于Eθ(Na+/Na)？ 

思考题



解: 在原子结构一章, 我们由元素的

电离势结果获得了金属活泼性从上到

下依次增强, 它描述的变化过程为:

       M(g) → M+(g) + e 

而电极电势描述的过程是在水溶液中:

       M(s) → M+(aq) + e(aq)

两个反应的条件是不同的(始态和终态

不同),因此结论会不同.



  △rHLi=△H升华(Li)+I1(Li)+△H水合(Li)

  △rHNa=△H升华(Na)+I1(Na)+△H水合(Na)

  虽然升华热和电离势都是Li略大于Na(均为吸

热), 但由于Li+离子半径特别小, 其水合能(放

热)远大于Na+, 最终使得△rHLi＜△rHNa, 所以

Li的Eθ(Li+/Li)特别小. 

由波恩-哈伯循环得： 



6.51 已知下列电对的Eθ值： 

电对   Fe2+/Fe  H+/H2   Cu2+/Cu   I2/I-   O2/H2O2
Eθ/V   -0.44     0     0.34     0.54    0.68 
电对  Fe3+/Fe2+ NO3-/NO  Br2/Br-  H2O2/H2O  Fe3+/Fe
Eθ/V   0.77    0.96    1.08     1.77    -0.036 
回答下列问题，并写出有关离子反应方程式。

(1)为什么FeCl3溶液能腐蚀铜板?

(2)Fe2+离子应保存在酸性介质中,能否在亚铁盐溶液中
加一些HNO3来防止水解?

(3)在Br-和I-离子的混合溶液中,只使I-氧化,应选
择氧化剂H2O2和Fe2(SO4)3中的哪一种?

(4)铁分别与足量稀盐酸和稀硝酸反应,得到的产物
有何不同?



解:(1)已知Eθ(Fe3+/Fe2+)=0.77V, 大于

Eθ(Cu2+/Cu)=0.34V, 所以Fe3+可氧化Cu生

成Fe2+和Cu2+.

(2)因Fe2+易水解, 所以保存在酸性介质中

可抑制水解. 因Eθ(NO3-/NO)=0.96V, 大于

Eθ( Fe3+/Fe2+)=0.77V, NO3
-会氧化Fe2+, 

所以不能加入HNO3来抑制水解.



(3)应选择Fe2(SO4)3.因H2O2的氧化能力

强, 除与I-能反应外[Eθ(H2O2/H2O)＞

Eθ(I2/I-)],也可氧化Br-[Eθ(H2O2/H2O)

＞Eθ(Br2/Br-)].而Fe3+不能氧化Br-

[Eθ(Fe3+/Fe2+)＜Eθ(Br2/Br-)]. 



(4)铁与稀盐酸反应得到Fe2+,而与稀硝酸反

应得到Fe3+.因为Eθ(H+/H2)-Eθ(Fe2+/Fe)的差

值大于Eθ(H+/H2)-Eθ(Fe3+/Fe)的差值,则Fe

首先被氧化为Fe2+而非Fe3+.如果Fe2+继续被氧

化为Fe3+,则Eθ(H+/H2)需大于Eθ(Fe3+/Fe2+),

而事实是Eθ(H+/H2)小于Eθ(Fe3+/Fe2+),所以

铁与稀盐酸反应产物只能是Fe2+.

  铁与稀硝酸反应时,因硝酸的氧化性强,生

成的Fe2+还会继续被氧化到Fe3+[因Eθ(NO3
-

/NO)＞Eθ(Fe3+/Fe2+)],所以铁与稀硝酸反应

的最终产物是Fe3+. 



6.5.5 能斯特方程 

1. 能斯特方程表达式 

对于任一电池总反应:  aA + bB == cC + dD 

ba

dc

MFMF nF
RTEE

]B[]A[
]D[]C[lnθ 

非标态下电
池电动势

标态下电
池电动势

任意态下
物态浓度
任意态下
物态浓度

物态前
之系数
物态前
之系数

法拉第
常数

气体常数
8.314J·mol-1·K-1

绝对温度

电子得
失总数



  当温度为298K，代入R、F值，将ln

转换为lg,得能斯特方程的表达式为: 

ba

dc

MFMF n
EE

]B[]A[
]D[]C[lg0592.0θ 

非标态下电
池电动势

标态下电
池电动势

电子得
失总数

任意态下
物态浓度
任意态下
物态浓度

物态前
之系数
物态前
之系数



而对于半电池反应:

        氧化型 + ne- = 还原型

在298K时,能斯特方程形式为:

][
][lg0592.0θ

还原型

氧化型

n
EE 

非标态下
电极电势

标准电
极电势

半反应得
失电子数

氧化型浓
度系数次
方之乘积

还原型浓
度系数次
方之乘积



能斯特方程的书写方法 

  公式中,[氧化型]和[还原型]的浓度表示参

与电极反应中所有物质浓度系数次方的乘积

而非只是氧化数变化的物质. 

  纯固体,纯液体的浓度为常数, 作1处理. 凡

是离子或物质使用物质的量浓度(mol·L-1),而
气体用分压(Pa)表示. 



6.52 写出下列电极反应的能斯特方程表示式 

1. Br2(l)+2e-==2Br-        Eθ=1.065V 

2. MnO2+4H++2e-==Mn2++2H2O  Eθ=1.228V 

3. O2+4H++4e-==2H2O        Eθ=1.229V

练习题



4

2

/ ]H[
]Mn[lg

2
0592.0228.12

2 



MnMnO
E（2）

)/(]H[
1lg

4
0592.0229.1

2

22 4/ pp
E

O
OHO 

 （3）

2
/ ]Brlg[

2
0592.0065.1

2

BrBrE解（1）



2. 能斯特方程的应用 

1）浓度和分压对电极电势的影响 

6.53 已知 2H++2e==H2,Eθ(H+/H2)=0.00V,

求电对H+/H2在HAc溶液中的电极电势

[已知:CHAc=0.1mol·L-1,p(H2)=96000Pa,

Kθa(HAc)=1.74×10-5] 

例题



解：因求算的是非标态下的电极电势, 则由能

斯特方程得:

     

代入上式得:

E=0+0.0296lg[(1.32×10-3)2/0.96]=-0.170(V)

5

2

2

22

10/96000
][lg0296.00

)/(
)/]([lg

2
0592.0)/()/(

2










H

pp
CHHHEHHE

H





1.01074.1)HAc(]H[ 5θ
a   CK

=1.32×10-3(mol·L-1)



6.54  已知：Fe3++e== Fe2+；Eθ= 0.770 V

；Kθ稳[Fe(CN)63-]=11042；Kθ稳[Fe(CN)64-] 

=11035。计算：[Fe(CN)6]3-+e-

==[Fe(CN)6]4-的标准电极电势Eθ。 

例题



解：半电池反应: Fe3++e==Fe2+ 在CN-存在下的

电极形式为：

     [Fe(CN)6]3- + e == [Fe(CN)6]4-

由于此电对正好是Fe3+/Fe2+电对的非标态，应用

能斯特方程： 

]Fe[
]Fe[lg0592.0)/FeFe()]Fe(CN)[/]Fe(CN)([ 2

3
23θ4

6
3

6
θ




  EE



  而在 [Fe(CN)6]3-+e==[Fe(CN)6]4-体系中，

[Fe3+]和[Fe2+]的浓度是由配离子[Fe(CN)6]3-

和[Fe(CN)6]4-解离平衡来控制。

对于平衡：  Fe3+ + 6CN- == [Fe(CN)6]3-

6-3

-3
6-3

6
θ
稳 ]][CN[Fe

][Fe(CN)
][Fe(CN) K

在标态下，[Fe(CN)63-]=[CN-]=1.0 mol·L-1

][Fe(CN)
1][Fe -3

6
θ
稳

3

K




同理： 
][Fe(CN)

1][Fe -4
6

θ
稳

2

K


代入能斯特方程表达式： 

0.356(V)
101
1010.0592lg0.77

])Fe(CN)[(
)]Fe(CN)[(

lg0592.0)/FeFe(

)]Fe(CN)/[]Fe(CN)([

42

35

-3
6

θ
稳

-4
6

θ
稳23θ

4
6

3
6

θ




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 



K
K

E

E



结论

• 氧化型物质浓度减小,电极电势值减小

(即负值更负,正值减小),则氧化型氧化

能力减小,而还原型还原能力增强.

• 还原型物质浓度减小,电极电势增大(即

负值绝对值减小,正值增加),则氧化型

氧化能力增强,而还原型还原能力减弱. 



6.55 根据标准电极电势求:Ag++Cl-=AgCl(s) 

的Kθ平和Kθsp.[已知Eθ(Ag+/Ag)=0.7996V，

Eθ(AgCl/Ag)=0.2223V] 

例题



解：方法一: 将Ag+生成AgCl(s)的反应方

程式两边各加1个金属Ag, 得下式：

    Ag+ + Cl- + Ag  ＝ AgCl(s) + Ag

  上述反应可以分解为两个电对：一是Ag+

和Ag电对；二是AgCl(s)和Ag电对. 两个电

对的电极电势值如下： 

(-) AgCl(s)+e == Ag + Cl-  Eθ=0.2223V

(+) Ag+ + e == Ag          Eθ=0.7996V



  根据电极电势数值(一般以电极电势值大

的作正极),一般以AgCl/Ag为负极,Ag+/Ag

为正极.得到总反应为:

        Ag+ + Cl- == AgCl(s)

其平衡常数: 

         

       ∴ Kθ=5.62×109

    Kθsp=1/Kθ=1/5.62×109=1.78×10-10 

75.9
0592.0

)2223.07996.0(1lg θ 


K



方法二:已知电极反应:

       Ag+ + e == Ag         (1)

       AgCl + e == Ag + Cl-  (2)

  电极反应(2)是电极反应(1)在Cl-离子存在

时,非标准态下的形式.利用能斯特方程得

  E(Ag+/Ag)=Eθ(Ag+/Ag) + 0.0592lg[Ag+]

  电极反应(2)在标态下, [Cl-]=1.0mol·L-1



   Eθ(AgCl/Ag)=E(Ag+/Ag)

      =Eθ(Ag+/Ag)+0.0592lg[Ag+]

    又: AgCl == Ag+ + Cl- 

  Kθsp=[Ag+][Cl-]=[Ag+]×1=[Ag+] 代入上式

得:

  Eθ(AgCl/Ag)=Eθ(Ag+/Ag)+0.0592lgKθsp

        
   ∴ Kθsp=1.77×10-10

   而Kθ=1/Kθsp=5.645×109 

752.9
0592.0

7996.02223.0lg θ
sp 


K



氧化型形成沉淀或配合物，E减小;

还原型形成沉淀或配合物，E增大。

结论

氧化型和还原型都形成沉淀，看二者      

的相对大小.若   (氧化型)<   (还原型), 

则E减小;反之,则E增大.

θ
spK

θ
spKθ

spK

氧化型和还原型都形成配合物,看   的

相对大小.若   (氧化型)>   (还原型), 

则E减小;反之,则E增大.       

θ
稳K

θ
稳K

θ
稳K



2）介质的酸度对电极电势的影响 

6.56 已知：Eθ(MnO4-/Mn2+)=1.51V,

Eθ(Cl2/Cl-)=1.36V.若将此两电对组成原电池,

请写出：

(1)该原电池的符号；

(2)正负电极的电极反应和电池反应以及原电池

电动势；

(3)计算电池反应在25℃时的ΔrGθ和Kθ；

(4)当[H+]=1.0×10-2mol·L-1,而其他离子浓度

均为1.0mol·L-1,pCl2=100kPa时的电池电动势；

(5)在(4)的情况下,K和ΔrG各是多少? 



解: (1)以Eθ(MnO4-/Mn2+)为正极, Eθ(Cl2/Cl-)

为负极组成原电池, 则电池符号为:

    (-)Pt│Cl2│Cl-‖MnO4-,Mn2+,H+│Pt(+)

(2)正极反应: MnO4-+8H++5e==Mn2++4H2O

   负极反应: Cl2+2e==2Cl-

 电池总反应: 

      2MnO4-+16H++10Cl-==2Mn2++8H2O+5Cl2

 电池电动势:

      EMFθ=Eθ(+)-Eθ(-)=1.51-1.36=0.15V



 (3) △rGθ=-nFEMFθ=-10×96.487×0.15

          = -144.73(kJ·mol-1)

  lgKθ=nEMFθ/0.0592=10×0.15/0.0592=25.34

       ∴  Kθ=2.18×1025 

(4)由能斯特方程得:

)V(32.1)10lg(
5

0592.051.1

]Mn[
]H][MnO[lg0592.0)Mn/MnO(

82

2

8
4θ2

4












n
EE

∴  EMF=1.32-1.36= -0.04(V)



(5) △rG=-nFEMF= -10×96.487×(-0.04)

              = 38.6(kJ·mol-1) 

   因Kθ只是温度的函数,则Kθ值不变,仍为

   2.18×1025 



结论

  介质的酸碱度可影响氧化还原剂的

氧化和还原能力.一般是酸性条件可增

强氧化剂的氧化能力;而碱性条件可增

强还原剂的还原能力.另外介质的酸碱

度还可以改变某些氧化还原反应的自

发方向. 



电极电势的计算 

  电极电势数值还可利用热力学数据进行

计算而间接获得,特别是对一些不能直接通

过实验测定的电极采用该法就很易获得电

极电势值. 

  另外,还可利用盖斯定律或玻恩-哈伯循

环由已知电对的电极电势求未知电对的电

极电势. 



6.57 已知下列热力学数据,试求Eθ(Pb2+/Pb)的

值。

物质         PbI2    HI(aq)  H+(aq)  I-(aq) 

△fGθ(kJ/moL) -172    -51.6     0    -51.6 

    Kθsp(PbI2)=1.4×10-8

思考题



解：方法一: 电对: Pb2+ + 2e == Pb  (+)

                  2H+ + 2e == H2   (-)

组成原电池, 总反应为: Pb2++H2==Pb+2H+ 

该反应的△rG1θ值可由下式求得:

△rG1θ=△fGθ(Pb,s)+2△fGθ(H+,aq)-

△fGθ(Pb2+,aq)-△fGθ(H2,g)= -△fGθ(Pb2+,aq)

  已知：PbI2(s) == Pb2+ + 2I-

    △rG2θ=-RTlnKθ平=-RTlnKθsp



又△rG2θ=△fGθ(Pb2+,aq)+2△fGθ(I-,aq)-

△fGθ(PbI2,s)=-RTlnKθsp

  ∴△fGθ(Pb2+,aq)=-RTlnKθsp-2△fGθ(I-

,aq)+△fGθ(PbI2,s)=-8.314×10-

3×298ln1.4×10-8-2×(-51.6)-172

      =-23.995(kJ·mol-1)

    ∴ △rG1θ=23.995(kJ·mol-1)



由△rG1θ=-nFEMFθ得  

   EMFθ=-△rG1θ/nF=-23.995/2×96.487

       =-0.124V 

   EMFθ=E(+)-E(-)=Eθ(Pb2+/Pb)-Eθ(H+/H2)

       =Eθ(Pb2+/Pb)= -0.124V 



方法二: 电对: PbI2 + 2e == Pb + 2I- (+)
              2H+ + 2e == H2   (-) 
组成原电池, 总反应为: PbI2+H2==Pb+2HI 

该反应的△rG1θ值由下式求得:

△rG1θ=△fGθ(Pb,s)+2△fGθ(HI,aq)-

△fGθ(PbI2,s)-△fGθ(H2,g)

    =0+2×(-51.6)+172-0=68.8(kJ·mol-1)

  由△rGθ= -nFEMFθ得:  
EMFθ=-△rG1θ/nF=-68.8/2×96.487=-0.3565V 
EMFθ=E(+)-E(-)=Eθ(PbI2/Pb)-Eθ(H+/H2)

              =Eθ(PbI2/Pb)=-0.3565V



又电对:PbI2 + 2e == Pb + 2I- (+)

       Pb2+ + 2e == Pb   (-) 

组成的原电池总反应为: PbI2==Pb2++2I- 

   △rG2θ=-RTlnKθ平=-RTlnKθsp=-nFEMFθ   

 ∴ EMFθ=(RT/nF)lnKθsp=(0.0592lgKθsp)/n

       =(0.0592lg1.4×10-8)÷2=-0.2325(V) 

 EMFθ=Eθ(+)-Eθ(-)=Eθ(PbI2/Pb)-Eθ(Pb2+/Pb)

 ∴ Eθ(Pb2+/Pb)=Eθ(PbI2/Pb)-EMFθ

                      =-0.3565+0.2325=-0.124(V) 



6.58 利用热力学数据计算半电池: 

F2(g)+2e-==2F-(aq)的标准电极电势。

已知△fGmθ(F-,aq)= -279kJ/mol

练习题



解：以所求半电池为正极，标准氢电极为负极

组成原电池，则电池总反应为：

      F2(g) + H2(g) == 2H+ + 2F-

 △rGmθ=2△fGmθ(F-,aq)+2△fGmθ(H+,aq)-

△fGmθ(F2,g)-△fGmθ(H2,g)

      =2×(-279)+0-0-0= -558(kJ/mol)

又：△rGmθ= -nFEθMF= -nF[Eθ(+)-Eθ(-)]

∴ Eθ(+)= Eθ(F2/F-)= -△rGmθ/nF

        =558/2×96.487=2.89(V)



6.5.6 元素电势图 

1. 元素电势图的定义

  把具有多种氧化态的某元素,将其氧

化态按一定顺序(一般均由高到低)排列

起来,氧化态之间用线相连,在线上方标

出该电对的标准电极电势值,用这种图

表示出某元素各种氧化态之间标准电极

电势的相关图,称为元素标准电势图,简

称元素电势图. 



例如,在酸性介质中,氯元素的电势图如下： 

在碱性介质中,氯元素的电势图如下： 



2. 元素电势图的应用 

1）判断中间氧化态的物质能否发生歧化反应 

  所谓歧化反应是指氧化作用(反应)和还

原作用(反应)同时发生在同一分子内的同

一元素身上，这种自身的氧化还原反应叫

歧化反应。 

  对于中间氧化态的物质,如果E右θ>E左θ,

则歧化反应在标态下能自发向右进行.反

之,若E右θ<E左θ,则歧化反应在标态下不能

自发向右进行. 



2）求未知电对的电极电势(Eθ)值 

  按△Gθ和电对的标准电极电势的关系

式△Gθ=-nFEMFθ,可推导出: 


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(n1) (n2) (n3)
A B C D
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
xE


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
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未知电对的电极电势：
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准电极电势

相邻电对中转
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6.59 已知在酸性溶液中Fe元素的电势图 

EAθ       1.9      0.77     -0.44    

   FeO42-------Fe3+------Fe2+------Fe

⑴ 求Eθ(Fe3+/Fe)

⑵ 确定Fe2+离子能否发生歧化反应.

例题



解:(1)Eθ(Fe3+/Fe)=1×0.77+2×(-0.44)/3

                 = -0.037(V)

(2)因Eθ右＜Eθ左, 则Fe2+离子不能歧化. 



6.60 由Cu2++2e-==Cu和Cu++e-==Cu的标准电

极电势,求算Cu2++e-==Cu+的标准电极电势.

练习题



解：电极反应: Cu2+ + 2e == Cu   (1)   

              Cu+ + e == Cu  (2)  

两式相减得:   Cu2+ + e == Cu+   (3) 

因电极电势为强度性质的物理量,不能直接相

加减,但△rGθ为广度性质的函数,则:

  △rG3θ=△rG1θ-△rG2θ 

即  -n3F(EMFθ)3= -n1F(EMFθ)1-[-n2F(EMFθ)2]



把所有半反应均与标准氢电极组成原电池,
所以：

   -n3FE3θ= -n1FE1θ-(-n2FE2θ)

3

/2/1
/

2

2 n
EnEn

E CuCuCuCu
CuCu


 






即：

1
522.01345.02 



=0.168(V)



氧化还原平衡小结

• 掌握氧化还原反应方程式的配平.

• 掌握原电池的基本概念，正极/负极

反应、电池电动势的计算和原电池

的正确表示方法.

• 掌握标准电极电势概念及其应用(包

括氧化能力和还原能力大小的判断

，反应方向的判断和平衡常数的计

算). 



• 重点掌握能斯特方程的表达式以及

有关的计算，特别是与配位平衡、

沉淀-溶解平衡和酸碱平衡同时使

用时的相关计算。

• 掌握元素电势图的概念及应用。


