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電位測量法之應用—酸鹼滴定 
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一、目的：學習配製及標定二級標準鹼溶液，並利用電位測量法決定食醋的當量點及酸

解離常數。 

二、實驗技能：學習藥品稱量與配製、體積量測、分度吸量管、滴定管、酸鹼度測定計

之使用及作圖以決定當量點等實驗技能。 

三、原理：  

進行酸鹼中和滴定時，需先配製固定濃度的標準鹼或酸溶液，並標定其精確濃度，

再利用此已知濃度之標準鹼（酸）滴定未知物溶液中酸或鹼之含量。 

（一）標準酸或鹼的選取 

在標定酸或鹼的濃度時，常選用一些分子量較大純度高的酸或鹼來做為滴定的標準

品，如鄰苯二甲酸氫鉀（potassium hydrogen phthalate，簡記為 KHP）等，稱之為一級標

準品，可用以定量我們所配製鹼（酸）液之精確濃度。而經滴定測得精確濃度的標準鹼

（酸）溶液，稱之為二級標準鹼（酸）。本實驗利用鄰苯二甲酸氫鉀以標定所配製之氫

氧化鈉溶液濃度。因 KHP 為單質子酸（monoprotic acid），與氫氧化鈉為 1：1 中和（如

式 1），故利用此化學計量關係可求出氫氧化鈉溶液的濃度。 

HOOCC6H4COOK(aq) + NaOH(aq) →  

C6H4(COO-)2(aq) + K+(aq) + Na+(aq) + H2O(l)   (1) 

（二）酸鹼中和當量點之決定 

酸鹼滴定過程中，接近當量點時，pH 值的變化非常顯著，如圖 1 所示。以酸鹼度測

定計測量 pH 值變化（電位滴定法）或以指示劑的顏色變化得知溶液滴定終點。 

（三）酸鹼指示劑之選用 

酸鹼指示劑通常為有機弱酸或鹼，會因氫離子濃度的變化而產生化學結構變化，進

而導致顏色改變。所以必須要預知當量點前後的氫離子濃度變化範圍，以選用正確的指

示劑，得到正確之滴定終點。 
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（四）電位滴定法  

利用電位對於滴定劑（titrant）體積之變化曲線以決定該次滴定的當量點。一般決定

當量點的方法有三種： 

1. 直接將 pH 讀值（或電位）對所加入的試劑體積作圖（如圖 1），所得曲線中斜率

最大的點即是當量點，此方法最為簡單，但誤差也較大。 

圖 1  酸鹼滴定曲線 

2. 一次微分：計算滴定劑單位體積的 pH 值變化（即pH/V 值），再以pH/V 對

所加入的滴定劑體積作圖（如圖 2），在曲線極大值之點即為當量點。 

圖 2  一次微分曲線 

3. 更精確的方法，是將 pH 值對體積二次微分作圖（如圖 3），當2pH/V2 = 0 之

點即為當量點（即圖中 A、B 二點所連接之直線的 x 截距）。 
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圖 3  二次微分曲線 

（五）弱酸之酸解離平衡常數測定  

弱酸（HA）在水溶液中僅部分解離，並與其共軛鹼（A
－）以平衡狀態存在（式 2）。

其酸解離平衡常數（Ka）之表示式，如式 3 所示： 

                   HA+ H2O  H3O+ + A- (2) 

 Ka =  (3) 

當以強鹼（如 NaOH）滴定弱酸進行酸鹼中和反應： 

 HA + OH- → A- + H2O (4) 

達到半當量點（half-equivalence point）時，溶液中之[HA]＝[A
－
]，而[H3O+]＝Ka。因

此，由弱酸－強鹼滴定曲線半當量點之 pH 值，即可得知此弱酸之 pKa值，如圖 4 所示。 

圖 4  弱酸－強鹼之滴定曲線 

四、儀器與材料：酸鹼度測定計、加熱攪拌器、磁攪拌子、分度吸量管（10 mL）、安全

吸球、滴定管（50 mL）、容量瓶（100 mL）、錐形瓶（250 mL，2 個）。 
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五、藥品：食醋、標準 pH 7.00 緩衝溶液、標準 pH 4.00 緩衝溶液、0.1% 酚酞指示劑

（phenolphthalein）、1 M 氫氧化鈉溶液（sodium hydroxide，NaOH）、鄰苯二甲酸氫

鉀（potassium hydrogen phthalate，HOOCC6H4COOK；簡記為 KHP） 

註：KHP 需先於 110℃加熱烘乾 2 小時，並置於乾燥皿中冷卻後再行取用。 

六、實驗步驟： 

步驟 圖例 

（一）二級標準鹼的配製 

1. 

以 100 mL容量瓶稀釋 1.0 M 之 NaOH 溶液，配製濃度

為 0.1 M 之 NaOH 溶液 100 mL，並倒入 250 mL 燒杯中

備用。 

註：於預習報告中寫下稀釋計算與配方。 

 

2. 

將一支 25 mL 滴定管沖洗乾淨，以約 5 mL 之 0.1 M 

NaOH 溶液潤洗滴定管 2 次後加滿之，讀取滴定初體積

（Vi）至 0.01 mL。 

註：節約使用 NaOH(aq)，以免不夠進行實驗。 
 

（二）標定氫氧化鈉 

3. 

使用分析天平稱約 0.2~0.22 g 鄰-苯二甲酸氫鉀，記錄

其精確重量到 0.1 mg。轉置於 125 mL錐形瓶中，並加

約 50 mL去離子水溶解之。 

 

4. 

滴加 2 滴酚酞指示劑，以 0.1 M NaOH 滴定至溶液呈粉

紅色且 30 秒不褪色，達滴定終點停止滴定。記錄滴定

終體積（Vf）至 0.01 mL。重複步驟 3~4，進行第二次

重複標定。 

註 1：酸鹼指示劑本身亦為弱的有機酸或鹼，為減少滴

定誤差，滴定時僅加數滴。 

註 2：可先由 KHP 之莫耳數，約略估算 NaOH 溶液之

滴定體積。  
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5. 
利用 NaOH 滴定體積（VNaOH ＝ Vf − Vi）計算精確濃度

（CNaOH）；以平均值作為 NaOH 溶液之標定濃度。 

nKHP =  

nKHP = CNaOH × VNaOH 

（三）食醋之滴定 

6. 

校正酸鹼度測定計：  

參考實驗技能。 

注意：pH 電極易破損且價格昂貴應小心操作。 

 

7. 

以刻度吸量管量取 2.5 mL 食醋並記錄精確體積後置於

100 mL 燒杯中，並加入約 40 mL 去離子水及 2 滴酚酞

指示劑。 

 

8. 

參考圖 5，將 pH 電極及測溫棒置於待測食醋溶液中，

並加入一顆磁攪拌子以攪拌混合溶液。 

註：pH 電極前端之鹽橋應浸入於待測溶液中；攪拌子

與電極之位置應錯開以避免撞擊。 
 

9. 

(1) 以 0.1 M NaOH 滴定食醋水溶液，每滴加約 1 mL

之 NaOH 溶液，讀記一次 pH 值。快達到當量點時，

pH 值變化較大（此滴定約為 pH 5.5），改為每加

0.2 mL 讀記一次。pH 值超過 10 時改為每加 1 mL

讀記一次 pH 值，pH 值超過 11 接近 pH 12 時停止

滴定。 

(2) 滴定過程中應觀察記錄溶液顏色變化。 
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圖 5   酸鹼度測定計與滴定裝置 

 

10. 

(1) 實驗結束，酸鹼中和後之廢液主要含醋酸鈉，可倒

於水槽。剩餘未用完之 NaOH(aq)則倒入指定回收

瓶中。 

(2) 關閉酸鹼度測定計電源，清洗電極並浸泡在乾淨的

去離子水中或套入含有 3 M KCl 之電極套內。 

(3) 滴定管沖洗乾淨，倒置夾於滴定管夾上。    


