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ВВЕДЕНИЕ 
 

Если взглянуть на Землю из космоса, то перед глазами предстанет ее веч-
ный образ – единый в своей неделимости голубой шар, состоящий в основном из 
воды и воздуха, несущий в себе неразрывно связанную с ним нить жизни… 

 
Почти 3/4 поверхности земного шара покрыто водой – океаны, моря, 

реки и озера. Вода имеет очень большое значение в жизни человека, жи-
вотных и растений. Организм человека, например, на 60 % состоит из 
воды, и если он теряет 20 % воды, то в клетках происходят необратимые 
изменения, и человек погибает. Все важнейшие биологические системы, 
такие как цитоплазма, кровь, лимфа, слюна, моча, пот и другие, являют-
ся водными растворами солей, белков, углеводов, липидов. Усвоение 
пищи, транспорт метаболитов, большинство биохимических реакций в 
живых организмах протекают в растворах, поэтому растворы представ-
ляют для биологии, физиологии и медицины особый интерес. Наконец, 
само происхождение жизни связывается с морем. 

В свою очередь, химия во многом «обязана» растворам той боль-
шой ролью, которую она играет в развитии науки и техники. Химия рас-
творов является теоретической основой гидрометаллургии, галургии и 
аналитической химии. Производства, в основе которых лежат химиче-
ские процессы, обычно связаны с растворами, и многотоннажные  син-
тезы в химической промышленности осуществляются, как правило, в 
водных растворах. И, наконец, классификация веществ основана на их 
свойствах в растворах. 

Фундаментальные закономерности растворения веществ и реакций 
в растворах были установлены в ХIХ веке. При этом в исследования рас-
творов поистине огромный вклад внесли отечественные учёные-химики: 
Д.И. Менделеев, разработавший химическую теорию растворов, и его 
ученики и последователи И.А. Каблуков, В.А. Кистяковский, Е.В. Би-
рон, К.Б. Мищенко и многие другие, которые развивали эту теорию. 

В университетах России студенты первого курса изучают тему 
«Растворы» в дисциплинах «Химия» и «Общая и неорганическая хи-
мия». Но в соответствующих учебных программах этому разделу отво-
дится недостаточно времени, а изучение темы по учебникам и учебным 
пособиям для студентов затруднительно, так как этот раздел часто изла-
гается кратко, фрагментарно, без экспериментального и теоретического 
обоснования изучаемых закономерностей. Создание подробных учебных 
пособий, наполненных не только теоретическими сведениями, но и 
справочными материалами, примерами решения расчетных задач, лабо-
раторными работами, посильными для каждого начинающего исследо-
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вателя, особенно актуально в связи с необходимостью самостоятельной 
проработки материала студентами. 

В настоящем пособии рассматриваются, в основном, водные рас-
творы. Комплексное рассмотрение этого раздела химии включает теоре-
тическую и экспериментальную части. 

Теоретическая часть состоит из семи глав: 1) образование раство-
ров; 2) растворы неэлектролитов; 3) растворы электролитов; 
4) ионная теория кислот и оснований; 5) ионообменные реакции; 
6) гидролиз; 7) новые теории кислот и оснований. Материал сопровож-
дается подробным разбором решений задач и упражнений, которые спо-
собствуют усвоению теоретического материала и повышают интерес и 
познавательную активность студентов в учебном процессе. 

Экспериментальная часть содержит описание методик выполнения 
всего лишь трех лабораторных работ, каждая из которых охватывает 
большую часть самого важного теоретического материала. Впервые в 
учебном процессе целый ряд небольших разрозненных лабораторных 
работ классического практикума заменяется фактически одной лабора-
торной работой, в которой, при всестороннем изучении вещества или 
явления, устанавливаются общие закономерности растворов. При этом 
иллюстративные опыты сопровождаются количественными исследова-
ниями и расчётами с использованием современных приборов и методов. 

Пособие является частью современного лабораторного практикума 
по дисциплинам «Химия» и «Общая и неорганическая химия», который 
создаётся на кафедре общей и неорганической химии Томского поли-
технического университета взамен иллюстративных лабораторных ра-
бот, обычно используемых в учебном процессе. Вместе с тем, он являет-
ся частью учебного комплекса кафедры, в котором имеются все учебные 
пособия, методические материалы и современные средства контроля, 
необходимые для преподавания и изучения химии (Н.Ф. Стась. Хроно-
логия создания учебно-методического комплекса на кафедре общей и 
неорганической химии ТПУ // Известия Томского политехнического 
университета, т. 308, № 2, – 2005. – с. 230–236). 

Авторы надеются, что предлагаемое учебное пособие поможет лю-
бознательным студентам приобрести знания и умения и расширить кру-
гозор при изучении таких сложных и загадочных систем, как водные 
растворы. 

Отзывы, замечания и предложения просим направлять обычной по-
чтой (634050, Томск, пр. Ленина 30, ТПУ, кафедра ОНХ) или по элек-
тронным каналам связи. E-Mail: root@onch.chtd.tpu.edu.ru 

 
Авторы 
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ТЕОРЕТИЧЕСКИЙ РАЗДЕЛ 
 

Глава 1. ОБРАЗОВАНИЕ РАСТВОРОВ 
 

1.1. Дисперсные системы и растворы 
 

Смешивание двух или более веществ может сопровождаться: 
1) химической реакцией между ними с образованием совершенно новых 
веществ; 2) образованием механической неоднородной смеси, которая 
легко разделяется на исходные вещества; 3) образованием раствора, ко-
торый занимает промежуточное положение между химическими соеди-
нениями и механическими смесями. 

В отличие от механической смеси, раствор однороден, то есть его 
состав по всему объему одинаков, так как за счет диффузии концентра-
ция его компонентов по всему объему одинаковая. Таким образом, рас-
твор – это однородная система из двух или более компонентов, со-
став которой можно изменять в определенных пределах без наруше-
ния однородности. Это первое определение растворов. 

Раствор можно рассматривать как дисперсную систему. Такие сис-
темы часто встречаются в природе и в технике. 

Дисперсными называются системы, в которых одно вещество (дис-
персная фаза) равномерно распределено в другом (дисперсионная сре-
да). Дисперсные системы отличаются агрегатным состоянием её компо-
нентов и размерами частиц дисперсной фазы. 

По агрегатному состоянию компонентов дисперсные системы под-
разделяются на 9 типов (табл. 1). 

 

Т а б л и ц а  1 
Типы дисперсных систем 

 

№ 
п/п 

Дисперсион-
ная среда 

Дисперсная 
фаза 

Обозна-
чение 

 

Название 
 

Примеры 

1. 
2. 
3. 
4. 
5. 
6. 
7. 
 

8. 
9. 

Газовая 
Газовая 
Газовая 
Жидкая 
Жидкая 
Жидкая 
Твёрдая 
 
Твёрдая 
Твёрдая 

Газовая 
Жидкая 
Твердая 
Газовая 
Жидкая 
Твердая 
Газовая 
 
Жидкая 
Твердая 

Г – Г 
Г – Ж 
Г – Г 
Ж – Г 
Ж – Ж 
Ж – Т 
Т – Г 
 
Т – Ж 
Т – Т 

– 
Аэрозоль 
Аэрозоль 
Пена 
Эмульсия 
Суспензия 
Гель 
 
Гель 
Гель 

Воздух 
Туман, облака 
Дым, пыль 
Мыльная пена 
Молоко, масло 
Мутная вода 
Активированный 
уголь 
Влажная почва 
Сплавы, керметы 
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Свойства дисперсных систем определяются размерами частиц дис-
персной фазы или степенью дисперсности D, которая является величиной, 
обратной среднему диаметру (удвоенному радиусу r) частиц (D = 1/2r). 

С увеличением степени дисперсности возрастает общая поверх-
ность частиц. Например, кубик длиной ребра 0,01 м (1 см) имеет по-
верхность 6 см2, а при его дроблении на кубики с длиной ребра 10-7 м 
(0,1 мкм) их общая поверхность возрастает до 60 м2. 

По степени дисперсности все дисперсные системы разделяются на 
три группы: 

1) грубодисперсные: r > 0,1 мкм, D < 107 м–1; 
2) коллоидные растворы: r = 0,001÷0,1 мкм, D = 107÷109 м–1; 
3) истинные растворы: r < 0,001 мкм, D > 109 м–1. 
В истинных растворах частицы дисперсной фазы – это молекулы 

или ионы. Таким образом, раствором называется дисперсная система 
с молекулярной или ионной степенью раздробленности дисперсной 
фазы (растворенного вещества). Это второе определение растворов. 

Грубодисперсные системы и коллоидные растворы постепенно раз-
деляются на свои составные части (расслаиваются). В отличие от них, 
истинные растворы на составные части не разделяются и при постоян-
ных внешних условиях сохраняют свой однородный состав постоянным 
при сколь угодно долгом хранении. 

Самым распространенным растворителем является вода, в которой 
растворяются многие неорганические и органические соединения. Но в 
технике используются и другие растворители: органические жидкости 
(спирты, ацетон, бензол и т.д.), жидкие аммиак, фтороводород и другие. 

 
1.2. Химическая теория растворов 

 

В XIX столетии растворы считались физическими смесями, в кото-
рых отсутствуют какие-либо взаимодействия между растворителем и 
растворенным веществом. Д. И. Менделеев разработал (1887) химиче-
скую теорию растворов, которая рассматривает процесс образования 
растворов как химическое взаимодействие растворителя с растворяемым 
веществом. Продуктами этого взаимодействия являются особые соеди-
нения – гидраты (для водных растворов) или сольваты (для неводных 
растворов), которые отличаются от обычных соединений неопределен-
ностью своего состава. Д. И. Менделеев дал следующее определение 
раствора, которое сохраняет свое значение и в настоящее время: 
растворы представляют жидкие диссоционные системы, образован-
ные частицами растворителя и растворенного вещества и тех неоп-
ределенных, но экзотермических соединений, которые образуются 
между ними. 
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Какие же соединения образуются при взаимодействии растворителя 
с растворенным веществом и почему их состав неопределенный? 

Растворы подразделяются на неэлектролиты, которые не проводят 
электрический ток, и электролиты, которые являются проводниками 
тока. В растворах неэлектролитов растворенное вещество находится в 
виде молекул, а в растворах электролитов – в виде ионов. Молекулы и 
ионы образуют соединения с растворителем и по донорно-акцепторному 
механизму, и за счет водородных связей, и за счёт сил Ван-дер-Ваальса, 
поэтому состав образующихся сольватов неопределенный. 

Например, при растворении солей в воде образуются катионогидра-
ты и анионогидраты. В катионогидратах ближайшие 4–6 молекул воды 
связаны с катионом донорно-акцепторным взаимодействием и образуют 
аквакомплексы, а к ним присоединяется множество других молекул Н2О 
водородными связями и за счет межмолекулярного взаимодействия. 

Молекулы воды ближнего окружения связаны с катионами и анио-
нами так прочно, что эти связи не разрушаются при кристаллизации со-
лей, поэтому многие соли выпадают в осадок из растворов в виде кри-
сталлогидратов:  СuSO4·5H2O,  FeSO4·7H2O,  Mn(NO3)2·6H2O  и т.д. 

 
1.3. Термодинамика растворения 

 

Растворение является совокупностью трех процессов: 1) перехода 
компонентов из индивидуального состояния в раствор, сопровождающе-
гося изменением их структуры (фазовый переход); 2) химического взаи-
модействия растворенного вещества с растворителем (гидратация); 
3) распределения гидратов по всему объему раствора (диффузия). 

Диффузия сопровождается незначительным тепловым эффектом, 
которым можно пренебречь. Фазовый переход всегда сопровождается 
поглощением тепла (∆Нф.п > O), гидратация – выделением (ΔНгидр < O), а 
общий тепловой эффект растворения по закону Гесса равен их сумме: 

 

ΔНр-ния = ΔНф.п + ΔНгидр. 
 

Если в воде растворяются газы или жидкости, то теплота фазового 
перехода меньше теплоты гидратации и растворение сопровождается 
выделением тепла (экзотермическое растворение). Если же растворя-
ются кристаллические вещества, то на их разрушение требуется значи-
тельная энергия (энергия кристаллической решетки), которая больше 
теплоты гидратации, и в этом случае процесс растворения сопровожда-
ется поглощением тепла (эндотермическое растворение). 

 
Примечание. В некоторых случаях при растворении кристаллических 

веществ наблюдается не поглощение, а выделение тепла, что объясняется 
большими тепловыми эффектами процессов их гидратации. 
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Теплота растворения одного моля вещества зависит от массы (объ-
ема) взятого растворителя. Например, для нитрата аммония и серной ки-
слоты имеются такие опытные данные: 

 

масса воды (г) на 1 моль вещества 100 1000 10000 ∞ 
ΔНр-ния(NH4NO3), кДж/моль 18,16 24,31 25,75 25,77 
∆Нр-ния(Н2SO4), кДж/моль –53,39 –73,41 –76,96 –96,19 
 

Эти данные свидетельствуют о том, что в процессе гидратации уча-
ствуют все молекулы растворителя. 

Теплота растворения вещества в определенном объёме растворите-
ля называется интегральной теплотой растворения, а в бесконечно 
большом объёме растворителя – дифференциальной теплотой раство-
рения (в данных примерах она стоит под знаком ∞). Разность значений 
интегральной теплоты растворения одного и того же вещества в различ-
ном объёме растворителя называется теплотой разбавления раствора. 

 

Пример 1. При растворении 10 г гидроксида натрия в 250 г воды температура 
повысилась на 9,7 К. Определить теплоту растворения NaOH, принимая удельную 
теплоемкость раствора равной удельной теплоемкости воды (4,18 Дж/(г·К). Полу-
ченная теплота растворения является интегральной или дифференциальной? 

Решение. 1) Находим массу (m) раствора (260 г) и вычисляем количество по-
глощенной этим раствором теплоты (Q) при повышении температуры на 9,7 К: 

 

Q = m·c·ΔT = 260·4,18·9,7 = 10542 Дж = 10,542 кДж. 
 

2) Пересчитывая полученную величину на 1 моль NaOH (молярная масса этого 
вещества равна 40 г/моль), получаем интегральную теплоту растворения, которую 
берем со знаком минус, так как тепло выделяется: 

 

ΔНр-ния = 
40

10542,10
M

mQ ⋅
−=

⋅
−  = –42,168 кДж/моль ≈ –42,17 кДж/моль. 

 

Ответ. ΔНр-ния(NaOH) = –42,17 кДж/моль 
Теплота растворения интегральная 

 

Пример 2. При растворении 52 г безводного BaCl2 выделяется 2,16 кДж, а 
при растворении 244 г кристаллогидрата BaCl2·2H2O (в таком же объеме воды) 
поглощается 18,49 кДж. Определить теплоту гидратации хлорида бария. 

Решение. 1) Молярная масса безводного BaCl2 равна 208 г/моль, а кристалло-
гидрата BaCl2·2H2O – 244г/моль. Если при растворении 52 г выделяется 2,16 кДж, то 
при растворении одного моля (208 г) – в четыре раза больше, то есть 8,64 кДж. Та-
ким образом, теплота растворения безводной соли ΔНр-ния(BaCl2) = –8,64 кДж/моль. 

 

2) Теплота растворения равна сумме значений теплоты фазового перехода и 
гидратации. Теплота фазового перехода известна из условия задачи (18,49 кДж/моль). 
Вычисляем теплоту гидратации: 

 

ΔHгидр = ΔНр-ния – ΔНф.п = –8,64 – 18,49 = –27,13 кДж/моль 
 

Ответ. ΔНгидр(BaCl2) = –27,13 кДж/моль 
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Изменение энтропии при растворении вещества складывается из 
изменения значений энтропии фазового перехода, гидратации и диффу-
зии. 

При растворении газов энтропия уменьшается на стадиях фазового 
перехода и гидратации, но увеличивается за счет диффузии. В целом эн-
тропия при растворении газов уменьшается. 

При растворении твердых веществ фазовый переход и диффузия 
сопровождаются увеличением энтропии, которое намного превышает 
уменьшение энтропии при гидратации. В целом энтропия при растворе-
нии твердых веществ возрастает. 

Растворение жидкостей сопровождается также увеличением энтро-
пии, так как их структура ближе к структуре кристаллов, нежели газов. 

Образование раствора происходит самопроизвольно, следователь-
но, энергия Гиббса (растворения) отрицательна: 

 

ΔGр-ния = ΔНр-ния – Т·ΔSр-ния < 0. 
 

Растворение твердых веществ идет самопроизвольно, несмотря на 
то, что тепло поглощается (ΔНр-ния > O), так как возрастание энтропии 
велико и энтропийный фактор (Т·ΔSр-ния) превышает энтальпийный 
(ΔНр-ния). До тех пор, пока ΔGр-ния < O, раствор является ненасыщенным. 
Однако по мере возрастания концентрации раствора изменение энтро-
пии уменьшается и энтропийный фактор становится равным энтальпий-
ному. Наступает состояние равновесия, при котором ∆Gр-ния = O, – такой 
раствор называется насыщенным. Состояние насыщенного раствора яв-
ляется динамическим, то есть одновременно происходит и растворение, 
и кристаллизация вещества, только скорости этих процессов равны. 

При охлаждении насыщенных растворов иногда образуются кажу-
щиеся равновесные системы – пересыщенные растворы, которые неус-
тойчивы и очень легко переходят в равновесное состояние. 

Когда оба фактора процесса растворения – энтальпийный и энтро-
пийный – способствуют получению отрицательного значения энергии 
Гиббса, то есть когда ΔНр-ния < O, а ΔSр-ния > 0, то состояние насыщения 
не наступает. Вещества, не образующие насыщенных растворов, назы-
ваются неограниченно растворимыми. Неограниченной растворимостью 
в воде характеризуются серная, фосфорная и хлорная кислоты и едкие 
щелочи. Их растворение – пример абсолютно необратимых физико-
химических процессов.  
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1.4. Кинетика растворения 
 

Лимитирующей стадией растворения является диффузия; говорят, 
что процесс растворения протекает в диффузионном режиме. 

Закономерности диффузионных процессов были открыты немецким 
химиком А. Фиком (1855). Применительно к растворению законы Фика 
используются в форме, предложенной российским химиком Н.А. Щука-
ревым (1891): 

Δm = d·(Cнас – С)·S, 
 

где Δm – масса вещества, растворяющегося в единицу времени; S – по-
верхность растворяющегося вещества; Cнас – концентрация вещества в 
насыщенном растворе; С – концентрация вещества в растворе в данный 
момент времени; d – коэффициент диффузии. 

Из уравнения Фика–Щукарева следует: 1) кинетический порядок 
растворения равен единице по растворяющемуся веществу и нулю по 
растворителю; 2) скорость растворения максимальна в начале процесса, 
когда разность величин (Cнас–С) максимальна, а затем постепенно 
уменьшается до нуля; 3) измельченные вещества растворяются с боль-
шей скоростью, так как при измельчении увеличивается поверхность S; 
4) скорость растворения увеличивается при нагревании и перемешива-
нии – эти факторы способствуют увеличению коэффициента диффузии. 

 
1.5. Концентрация растворов 

 

Одной из важнейших характеристик раствора является относитель-
ное содержание в нем растворенного вещества и растворителя, которое 
называется концентрацией раствора. 

Качественно растворы делятся на концентрированные («крепкие»), 
в которых растворенного вещества много, и разбавленные, в которых 
растворенного вещества мало. 

Количественно концентрацию раствора выражают многими спосо-
бами, но чаще всего применяются следующие шесть способов. 

 

1. Массовая доля растворенного вещества (ω) – это отношение мас-
сы растворённого вещества к массе раствора. Например, 20%-й раствор 
гидроксида натрия – это такой раствор, в 100 кг (или г) которого содер-
жится 20 кг (или 20 г) NaOH и 80 кг (или 80 г) воды. 

Если растворенное вещество является жидким, то состав такого 
раствора может быть выражен не только в массовых, но и в объемных 
долях или объемных процентах. Объемная доля растворенного вещества 
(φ) – это отношение объема этого вещества к объему всего раствора. На-
пример, если в 0,5 л раствора содержится 200 мл этанола, то его объем-
ная доля равна 0,4, или 40 %. 
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2. Молярная концентрация (С или СМ) – это количество растворен-
ного вещества в одном литре раствора. Например, в одном литре двумо-
лярной (2 М) серной кислоты содержится 2 моль, то есть 196 г H2SO4, а в 
таком же объёме децимолярной (0,1 М) кислоты – 9,8 г H2SO4. 

 

3. Молярная концентрация эквивалента (Сэк) равна количеству эк-
вивалентных масс растворенного вещества в одном литре раствора. Дру-
гие названия этого способа выражения концентрации: эквивалентная и 
нормальная (нормальность). 

Если молярная масса эквивалента растворенного вещества равна 
его молярной массе (HCl, HNO3, NaOH, KOH, NaCl, KNO3 и т. д.), то 
молярная концентрация эквивалента равна молярной концентрации; у 
других веществ эти концентрации их растворов отличаются в целое чис-
ло раз. Например, молярная концентрация эквивалента одномолярного 
раствора серной кислоты равна двум, ортофосфорной кислоты – трем, 
сульфата алюминия – шести и т.д. 

 

4. Моляльность (Сm) растворов выражается количеством раство-
ренного вещества в одном килограмме растворителя. Так, при растворе-
нии 85 г нитрата натрия (1 моль) в 500 мл воды получают раствор, мо-
ляльность которого равна двум, так как в этом растворе на 1 кг раство-
рителя (воды) приходится 2 моль NaNO3. 

 

5. Титр (T) растворов определяется массой растворенного вещества 
(г) в одном мл (см3) раствора. 

 

6. Мольной долей (N) вещества называется отношение его количест-
ва к общему количеству компонентов раствора. Если количества раство-
рителя и растворенного вещества выразить через n1 и n2, то их мольные 
доли N1 и N2 будут равны: 

 

1NN;
nn

nN;
nn

nN 21
21

2
2

21

1
1 =+

+
=

+
= . 

 

Плотность раствора отличается от плотности растворителя. Раство-
ры неорганических соединений, молярная масса которых больше моляр-
ной массы воды (18 г/моль), имеют плотность больше плотности воды, 
причем с увеличением концентрации растворов их плотность увеличи-
вается. Но если молярная масса растворенного вещества меньше, чем 
воды, то плотность раствора меньше плотности воды и с увеличением 
концентрации она уменьшается. 

Взаимосвязь плотности и концентрации раствора выражается в виде 
таблиц, которые приводятся в справочниках. В приложении I приведены 
справочные данные по плотности водных растворов наиболее распро-
страненных неорганических соединений. 
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C концентрацией растворов связано много различных расчётов, ко-
торые проводятся не только в химии и химической технологии, но и в 
других областях техники, в которых применяются растворы. 

 
Пример 3. В 1 л воды растворено 160 г NaOH. Выразить всеми способами 

концентрацию раствора, плотность которого равна 1150 кг/м³. 
Решение. При решении имеем в виду, что молярная масса и молярная масса эк-

вивалента NaOH одинаковы и равны 40 г/моль, молярная масса воды равна18 г/моль, 
объем 1 л – это 1000 мл, масса одного литра воды равна 1 кг (или 1000 г), а плот-
ность 1150 кг/м³ – это 1,15 г/мл. 

 
1) Определяем массу полученного раствора: 

 

m = m(H2O) + m(NaOH) = 1000 + 160 = 1160 = 11,16 кг 
 
2) Находим объем раствора: 

 

мл7,1008
15,1

1160mV ==
ρ

=  

 
3) Вычисляем количества воды и гидроксида натрия в растворе: 

 

моль00,4
40

160
)NaOH(M
)NaOH(m)NaOH(n;моль56,55

18
1000

)OH(M
)OH(m

)OH(n
2

2
2 ======  

 
4) Определяем массовую долю растворенного вещества: 

 

%8,13100
1160
160100

m
)NaOH(m)NaOH( =⋅=⋅=ω  

 
5) Находим молярную и эквивалентную концентрацию раствора: 

 

0087,1
00,4

V
)NaOH(nСэкС ===  = 3,9655 моль/л 

 
6) Вычисляем моляльность раствора: 

 

OHкг/моль00,4
1
00,4

)OH(m
)NaOH(nCm 2

2

===  

 
7) Определяем титр: 
 

мл/г15862,0
7,1008

160
V

)NaOH(mT ===  

 
8) Находим мольную долю гидроксида натрия: 

 

067,0
56,59
00,4

56,5500,4
00,4

)OH(n)NaOH(n
)NaOH(n)NaOH(N

2

==
+

=
+

=  

 
9) Находим мольную долю воды: 

 12



 

933,0
56,59
56,55

00,456,55
56,55

)OH(n)NaOH(n
)OH(n)OH(N

2

2
2 ==

+
=

+
=  

 
Ответ. ω(NaOH) = 13,8 %;  C = 3,9655 моль/л;  Cэк = 3,9655 моль/л; 

 

Cm = 4,00 моль/л;  Т = 0,1582 г/мл;  N(NaOH) = 0,067;  N(H2O) = 0,067 
 
Пример 4. В 900 г воды растворили 100 г медного купороса CuSO4·5H2O. Опреде-

лить массовую долю сульфата меди в растворе. 
Решение. 1) Молярная масса безводного сульфата меди равна 160 г/моль, а 

кристаллогидрата – 250 г/моль. Находим массу CuSO4 в чистом виде в 100 г кри-
сталлогидрата: 

 

г64
250

100160)CuSO(m 4 =
⋅

=  
 
2) Находим массу раствора: 

 
m = 900 + 100 = 1000 г 

 
3) Определяем массовую долю сульфата меди в растворе: 

 

%4,6
1000

10064)СuSO( 4 =
⋅

=ω  

Ответ. 6,4 % 
 
Пример 5. Какие объемы воды и 40%-го раствора гидроксида натрия плотно-

стью 1430 кг/м³ потребуются для приготовления 400 мл двумолярного раствора этой 
щелочи? 

Решение. 1) Вычисляем массу NaOH, которая должна содержаться в 400 мл 
двумолярного раствора этой щелочи: 

 

г32
1000

400402)NaOH(m =
⋅⋅

=  
 

2) Находим массу 40%-го раствора, содержащего 32 г NaOH: 
 

г80
4,0

32m ==  

 
3) Вычисляем объем раствора: 

 

мл56
43,1

80)NaOH(V ==  

 
4) Находим объем воды: 

 
V(H2O) = 400 – 56 = 344 мл 

 
Ответ. 344 и 56 мл 

 13



Пример 6. Какой объем 10%-й серной кислоты (ρ = 1066 кг/м³) потребуется 
для взаимодействия со 100 мл 13,7%-го раствора карбоната натрия Na2CO3 плотно-
стью 1145 кг/м³? 

Решение. 1) Масса 100 мл раствора Na2CO3 равна 114,5 г. Определяем массу 
карбоната натрия в этом растворе: 

 

m(Na2CO3) = 114,5 0,137 = 15,68 г 
 

2) Записываем уравнение реакции и рассчитываем массу серной кислоты, 
взаимодействующую с 15,68 г карбоната натрия: 

 

Na2CO3 + H2SO4 = Na2SO4 + CO2↑ + H2O 
 

г25,66
68,15
98106)SOH(m 42 =
⋅

=  
 

3) Вычисляем массу и объем 10%-й серной кислоты: 
 

мл5,621
066,1

5,662V;г5,662
10

10025,66m ===
⋅

=  

Ответ. 621,5 мл 
 

1.6. Растворимость веществ 
 
Растворимостью называется свойство вещества растворяться в том 

или ином растворителе. Мерой растворимости является концентрация 
его насыщенного раствора. Поэтому растворимость может быть выра-
жена теми же способами, что и концентрация, например массовой долей 
растворенного вещества в насыщенном растворе, молярной концентра-
цией насыщенного раствора и т.д. 

Растворимость любого вещества (твёрдого, жидкого, газообразного) 
в общем случае обозначается символом s. 

Растворимость твердых веществ часто выражают в граммах раство-
рённого вещества, приходящегося на 100 г воды в насыщенном растворе 
при определённой температуре. Эта величина называется коэффициент 
растворимости (массовый); её обозначение – km. Коэффициент раство-
римости наиболее распространенных соединений при 273 К (0 ºС) равен: 

 

NaCl – 35,7 Na2SO4 – 4,5 Na2CO3 – 7,0 NaNO3 – 72,7 
KCl – 28,0 K2SO4 – 7,2 K2CO3 – 107,0 KNO3 – 13,1 
NH4Cl – 29,4  Al2(SO4)3 – 37,9 NaOH – 41,8 NH4NO3 – 122 
CaCl2 – 74,5 (NH4)2SO4 – 70,1 KOH – 97,6 AgNO3 – 122,2 
ВаCl2 – 31,6 CuSO4 – 14,3 Mg(OH)2 – 0,004 KMnO4 – 6,38 
FeCl2 – 49,7 NaHCO3 – 6,9 Ca(OH)2 – 0,176 K2Cr2O7 – 4,7 
FeCl3 – 74,4 KHCO3 – 22,7 Ba(OH)2 – 1,67 K2CrO4 – 59 
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Растворимость газов выражают в миллилитрах газа, растворяющих-
ся в 100 г воды до образования насыщенного раствора при нормальном 
давлении газа (101325 Па). Эта величина называется объёмным коэффи-
циентом растворимости газа; его обозначение – kv. Для наиболее рас-
пространенных газов объёмный коэффициент растворимости 
при 0 0С (273 К) равен: 

 

He – 0,97 O2 – 4,89 N2 – 2,35 CO – 3,50 
Ar – 5,20 O3 – 49,4 NO – 7,38 CO2 – 71,3 
H2 – 2,15 Cl2 – 460 NН3 –114250 Н2S – 437 

 

Растворимость газов иногда выражают объемом газа, растворяюще-
гося в одном объеме воды при нормальном давлении и определённой 
температуре. Эту величину называют коэффициентом абсорбции газа. 

 
Пример 7. При растворении 360 г хлорида натрия в одном литре воды при 

20 °С образовался насыщенный раствор плотностью 1,2 кг/л. Вычислить коэффици-
ент растворимости хлорида натрия, его массовую долю в насыщенном растворе и 
молярную концентрацию насыщенного раствора. 

Решение. 1) Масса одного литра воды равна 1 кг (или 1000 г). Если в одном 
литре воды растворяется 360 г вещества, то в 100 г – 36,0 г. Следовательно, коэффи-
циент растворимости NaCl в воде при температуре 20 ºС равен 36,0. 

 
2) Масса насыщенного раствора равна 1360 г, масса соли в нем 360 г, поэтому мас-

совая доля хлорида натрия в насыщенном растворе равна: 
 

100
1360
360

⋅=ω =26,5 % 
 
3) Объем получаемого насыщенного раствора составляет 1,36 : 1,2 = 1,13 л. 

Молярная масса NaCl равна 58,5 г/моль, следовательно, количество хлорида натрия в 
растворе равно 360:58,5 = 6,15 моль. Вычисляем молярную концентрацию раствора: 

 

л/моль44,5
13,1
15,6С ==  

 
Ответ. km(NaCl) = 36,0; ω = 26,5 %; СМ = 5,44 М 

 
Пример 8. Коэффициент растворимости нитрата калия при 60 ˚С равен 110. 

Какая масса этого вещества растворяется при данной температуре в 500 мл воды и 
чему равна масса получаемого насыщенного раствора? 

Решение. Масса 500 мл воды составляет 500 г. Коэффициент растворимости 
(110) показывает массу вещества, которая растворяется в 100 г воды, следовательно, 
в 500 г воды растворяется 550 г KNO3. Масса полученного насыщенного раствора 
будет равна 1050 г (или 1,05 кг). 

 
Ответ. Растворяется 550 г, масса раствора 1,05 кг 
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Пример 9. Растворимость хлора в воде при 20 ˚С равна 300 мл газа в 100 г во-
ды (kv = 300). Чему равна массовая доля хлоа в насыщенной при этой температуре 
хлорной воде? 

Решение.1) Растворимость газа выражается объемом, приведенным к нормаль-
ным условиям. Поэтому вначале вычисляем массу хлора в растворе, имея в виду, что 
его молярная масса равна 71 г/моль: 

 

m = n·M = 
22400

71300
Vm

MV ⋅
=

⋅
 = 0,95 г 

 
2) Масса раствора составляет 100 + 0,95 = 100,95 г, следовательно, массовая 

доля хлора в нем равна: 
 

100
95,100

95,0
⋅=ω = 0,94 % 

Ответ. 0,94 % 
 
Пример 10. Коэффициент абсорбции сероводорода в воде при 20 ˚С равен 2,6. 

Чему равна массовая доля Н2S в насыщенном растворе сероводородной воды (серо-
водородной кислоты) при 20 ˚С и молярная концентрация раствора, плотность кото-
рого близка единице? 

Решение. 1) Объем газа, который указывается коэффициентом абсорбции, при-
веден к нормальным условиям, поэтому вначале вычисляем массу растворенного се-
роводорода (М = 34 г/моль): 

 

г95,3
4,22
346,2

Vm
MV)SH(m 2 =

⋅
=

⋅
=  

 

2) Масса одного литра воды равна 1000 г, масса раствора равна 1000 + 3,95 = 
1003,95 г; находим массовую долю H2S в растворе: 

 

100
95,1003

95,3
⋅=ω = 0,39 % 

 

3) Если плотность раствора близка единице, то объем раствора равен одному 
литру; исходя из этого, вычисляем молярную концентрацию раствора: 

 

134
95,3

V)SH(M
)SH(mС

2

2

⋅
=

⋅
=  = 0,116 моль/л 

 

Ответ. ω(H2S) = 0,39 %; CМ = 0,116 M 
 

1.7. Теория растворимости 
 

Растворимость вещества в первую очередь зависит от его состава, 
строения и свойств, а также от состава, строения и свойств растворителя. 
Она зависит также от внешних условий (от температуры и давления) и 
от присутствия в растворе других растворенных веществ. Общей теории 
растворимости нет, однако некоторые закономерности на качественном 
уровне объяснимы. 
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Еще в период алхимии было установлено правило: подобное рас-
творяется в подобном. Это правило в настоящее время объясняется так. 
Пусть вещество А – растворитель, В – растворенное вещество, и их мо-
лекулы неполярны или малополярны. Тогда энергия межмолекулярного 
взаимодействия А–В мало отличается от энергии взаимодействий А–А и 
В–В, поэтому наблюдается хорошая или даже неограниченная раство-
римость, например йод, бром, толуол в бензоле. Хорошая растворимость 
наблюдается и тогда, когда оба вещества имеют полярные молекулы или 
ионную связь; этим объясняется растворимость в воде хлороводорода, 
бромоводорода, йодоводорода и ионных соединений – солей. 

Наоборот, если энергия взаимодействия между молекулами А–А и В–В 
больше, чем между молекулами А–В, то одинаковые молекулы одного и 
того же компонента связываются предпочтительно между собой, и по-
этому растворимость невелика. Этим объясняется, например, плохая 
растворимость полярных галогеноводородов в неполярном бензоле и 
неполярных газов (Н2, О2, N2, CH4) в полярном растворителе – воде. 

Таким образом, растворимость вещества определяется тем, на-
сколько различается энергия межмолекулярного взаимодействия в чис-
том растворяемом веществе и в чистом растворителе. Если значения 
энергии взаимодействия близки, то растворимость, как правило, велика, 
а если же они различаются сильно, то мала. 

Растворимость вещества увеличивается при образовании между 
ним и растворителем водородной связи (спирт, сахар, фтороводород, 
серная кислота, фосфорная кислота, хлорная кислота в воде). 

На растворимость ионных соединений влияет взаимная поляриза-
ция ионов. Если в ионном соединении происходит поляризация ионов, 
то это приводит к уменьшению степени ионности связи и растворимости 
соединения. Например, в ряду соединений серебра AgF–AgCl–AgBr–AgI 
катион серебра (d-элемента) обладает сильным поляризующим действи-
ем, а поляризация ионов в последовательности F––Cl––Br––I– увеличива-
ется в связи с увеличением их радиуса. Поэтому у этих соединений сте-
пень ионности связи и, как следствие, растворимость уменьшаются. Од-
нако в ряду аналогичных соединений натрия растворимость, наоборот, 
увеличивается, так как катион натрия (s-элемента) обладает слабым по-
ляризующим действием. В этих соединениях (NaF, NaCl, NaBr, NaI) по-
ляризуемости анионов не происходит, но длина связи увеличивается, а 
энергия связи уменьшается, что и является причиной увеличения рас-
творимости. 

Вещество считается хорошо растворимым при концентрации его 
насыщенного раствора >0,1 моль/л, малорастворимым при концентра-
ции от 0,001 до 0,1 моль/л и практически нерастворимым при концен-
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трации его насыщенного раствора менее 0,001 моль/л. Соответствующие 
данные приведены в приложении II, в котором хорошо растворимые ве-
щества обозначены, как принято в химии, буквой р, малорастворимые –
м и практически нерастворимые – н. Символ ∞ обозначает неограничен-
ную нерастворимость, а прочерк – невозможность получения вещества в 
водном растворе вследствие его неустойчивости или гидролиза. 

Из приложения II следует, что в воде растворимы все нитраты, нит-
риты и ацетаты. Растворимы все хлориды, бромиды и йодиды, кроме со-
ответствующих соединений серебра и свинца. Все сульфаты раствори-
мы, кроме сульфатов кальция, стронция, бария, серебра и свинца. Рас-
творимы все соли натрия, калия и аммония. В воде растворимы все ки-
слоты, кроме кремниевой и сероводородной. 

К нерастворимым веществам относятся все основания, кроме щело-
чей и NH4OH, а из солей – карбонаты, сульфиды, фосфаты и силикаты, 
за исключением соответствующих солей щелочных металлов. 

На растворимость веществ влияет температура, так как растворение 
сопровождается поглощением или выделением теплоты. 

Поскольку насыщенный раствор – это состояние равновесия: 
 

растворимое вещество + растворитель  насыщенный раствор, 
 

то к нему применим принцип Ле-Шателье. В соответствии с ним, рас-
творимость твердых веществ, растворяющихся с поглощением тепла, 
при повышении температуры увеличивается, а для тех веществ, которые 
растворяются с поглощением тепла, – уменьшается. Данные о раствори-
мости веществ при различных температурах приводятся в справочной 
литературе, для наиболее распространённых неорганических соедине-
ний – в приложении III. 

Зависимость растворимости от температуры принято изображать 
графически в виде кривых растворимости. На рис. 1 приведены кривые 
растворимости в координатах: коэффициент растворимости (km) – тем-
пература (Т), из которых видно, что растворимость нитратов серебра, 
натрия и калия с повышением температуры сильно возрастает, а раство-
римость хлорида натрия увеличивается незначительно. Имеются веще-
ства, например гидроксид кальция, растворимость которых при повы-
шении температуры уменьшается. 

Сложный вид кривой растворимости сульфата натрия объясняется 
тем, что до температуры 32 °С в равновесии с насыщенным раствором 
находится кристаллогидрат Na2SO4·10H2O, растворение которого сопро-
вождается поглощением тепла, а при более высоких температурах – 
сульфат натрия Na2SO4, который растворяется с выделением тепла; наи-
большей растворимостью это вещество обладает при 22 °С. 
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Рис. 1. Кривые растворимости различных веществ в воде 

 
На растворимость газообразных веществ влияет давление. 
При растворении газа в жидкости объем получаемого насыщенного 

раствора существенно уменьшается по сравнению с исходным объемом 
газа и растворителя. Поэтому, в соответствии с принципом Ле-Шателье, 
повышение давления приводит к увеличению растворимости газа. 

Зависимость растворимости газов от давления описывается законом 
Генри (1802): при постоянной температуре растворимость чистого 
идеального газа пропорциональна его давлению, а растворимость 
компонентов газовой смеси – пропорциональна их парциальным 
давлениям в смеси. Математическим выражением закона Генри являет-
ся уравнение, которое называется изотермой растворимости: 

 

s = k·P, 
\ 

где s – растворимость газа, Р – давление, k – коэффициент пропорцио-
нальности, который называется константой Генри. Константа Генри за-
висит от природы газа, растворителя и от температуры. При фиксиро-
ванной температуре она равна растворимости газа в данном растворите-
ле при нормальном давлении 101325 Па. 

Закон Генри описывает растворимость идеального газа. Поэтому 
его нельзя применять при высоких давлениях, когда поведение всех га-
зов заметно отличается от идеального, а также при химическом взаимо-
действии газа с растворителем. 
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При растворении твердых веществ и жидкостей объем системы из-
меняется незначительно, поэтому растворимость твердых и жидких ве-
ществ практически от давления не зависит. 

На растворимость вещества влияет присутствие в растворе других 
растворенных веществ. В присутствии других веществ растворимость 
данного вещества обычно уменьшается. Например, растворимость хлора 
в насыщенном растворе хлорида натрия в 10 раз меньше, чем в воде; фе-
нол в солевом растворе растворяется хуже, чем в воде и т.д. Понижение 
растворимости данного вещества в присутствии других веществ (обычно 
это соли) называется высаливанием. Причиной высаливания является 
гидратация (сольватация) находящихся в растворе других веществ, ве-
дущая к уменьшению числа свободных молекул растворителя, а с ним и 
к понижению его растворяющей способности. 

 
1.8. Произведение растворимости 

 

Растворимость малорастворимых и практически нерастворимых 
веществ характеризуется произведением растворимости (ПР), которое 
равно безразмерному числу, получаемому при перемножении молярных 
концентраций ионов, на которые распадается данное вещество при рас-
творении, в степенях, равных числу ионов в формуле вещества. 

Произведение растворимости – справочная величина. В приложе-
нии IV приведены выражения и численные значения произведений рас-
творимости наиболее известных малорастворимых и практически нерас-
творимых веществ. 

Физико-химический смысл произведения растворимости рассмот-
рим на примере хлорида серебра. 

В насыщенном растворе между осадком AgCl и ионами в растворе 
устанавливается гетерогенное равновесие: 

 

AgCl(т)  Ag+(p) + Cl-(p);   K = 
[ ] [ ]
[ ]AgCl

ClAg −+ ⋅
. 

 

Концентрация AgCl в осадке – постоянная величина, которую объеди-
няют с константой равновесия и получают новую постоянную величину, 
которая называется произведением растворимости (ПР): 

 

ПР(AgCl) = [Ag+]·[Cl-]. 
 

Таким образом, с позиций химической термодинамики произведе-
ние растворимости – это константа гетерогенного равновесия между 
осадком вещества и его ионами в насыщенном растворе. 
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Скорость, с которой протекает прямой процесс перехода вещества в 
раствор, пропорциональна поверхности осадка S: 

 

vпр = kпр·S, 
 

где kпр – константа скорости прямого процесса. Но скорость обратного 
процесса пропорциональна как поверхности осадка, так и произведению 
концентраций ионов в растворе: 

 

vобр = kобр·S·[Ag+]·[Cl-], 
 

где kобр – константа скорости обратного процесса. 
В состоянии равновесия скорости прямого и обратного процессов 

равны, следовательно 
 

kпр·S = kобр·S·[Ag+]·[Cl-]. 
 

Разделив обе части полученного выражения на kобр·S, получаем: 
 

обр

пр

К
К

 = [Ag+]·[Cl-] = ПР. 

 

Таким образом, с позиций химической кинетики произведение рас-
творимости является отношением константы скорости растворения ве-
щества к константе скорости обратного процесса – его образования. 

Существует правило произведения растворимости, которое имеет 
большое практическое значение и формулируется так: для насыщенно-
го раствора малорастворимого или практически нерастворимого ве-
щества произведение концентраций его ионов в степенях, равных 
числу ионов в формульной единице вещества, является при данной 
температуре постоянной величиной, которая называется произведе-
нием растворимости. 

Правило произведения растворимости используется в расчётах при 
синтезе, разделении, очистке и количественном анализе веществ. По 
справочным значениям ПР можно определить растворимость вещества, 
вычислить объём воды, необходимый для растворения данной массы 
вещества, найти условия образования или растворения осадка и т. д. 

 
Пример 11. Вычислить растворимость в моль/л и в г/л ортофосфата кальция и 

молярные концентрации ионов Сa2+ и PO4
3- в насыщенном растворе Ca3(PO4)2, про-

изведение растворимости которого равно 2·10–29. 
 

Решение. 1) Записываем схему гетерогенного равновесия ортофосфата кальция 
в насыщенном растворе и выражение произведения растворимости: 

 

Ca3(PO4)2  3Ca2+ + 2PO4
3-;   ПР = [Ca2+]3·[PO4

3-]2 
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2) Растворимость ортофосфата кальция в моль/л обозначим x. В этом случае 
 

[Ca2+] = 3х,   [PO4
3-] = 2х,   ПР = (3х)3·(2х)2= 108х5 

 

Отсюда находим х: 

х = 5
29

108
100.2 −⋅ = 0,75·10–6 моль/л 

 

3) Вычисляем растворимость (s) ортофосфата кальция в г/л, учитывая, что его 
молярная масса равна 310 г/моль: 

 
s = M·x = 310·0,75·10–6 = 2,3·10–4 г/л 

 

4) Находим концентрации ионов Ca2+ и PO4
3-: 

 
[Ca2+] = 2,25·10–6 моль/л;   [PO4

3-] = 1,5·10–6 моль/л 
 

Ответ. 0,75·10-6 М;  2,3·10–4 г/л;  2,25·10–6 М;  1,5·10–6 М 
 

Пример 12. Произведение растворимости хлорида серебра 1,8·10–10. Вычис-
лить объём воды, который потребуется для растворения одного грамма этого веще-
ства. 

Решение. 1) Записываем схему гетерогенного равновесия хлорида серебра в на-
сыщенном растворе и выражение произведения растворимости: 
 

AgCl  Ag+ + Cl-;   ПР(AgCl) = [Ag+]·[Cl-] = 1,78·10–10 

 
2) Растворимость хлорида серебра обозначим х; в этом случае 

 
[Ag+] = [Cl-] = x,   ПР = х2 

 
и можно вычислить х: 

 

х = ПР  = 101078,1 −⋅ = 1,3·10–5 моль/л 
 
3) Молярная масса хлорида серебра равна 143,3 г/моль; вычисляем раствори-

мость (s) хлорида серебра в г/л: 
 

s = M·x = 143,3·1,3·10–5 = 1,86·10–3 г/л 
 
4) Находим объём воды, необходимый для растворения одного грамма хлорида 

серебра: 

V(H2O) = 
S
1

 = 31086.1
1

−⋅
 = 537,6 л 

Ответ. 537,6 л 
 
Пример 13. Определить растворимость сульфата бария. Как изменится раство-

римость BaSO4 после добавления к одному литру его насыщенного раствора 1,74 г 
сульфата калия K2SO4? 

Решение. 1) Сульфат бария (ПР = 1,1·10–10) при растворении диссоциирует по 
схеме: 

BaSO4  Ba2+ + SO4
2-, 
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поэтому молярные концентрации ионов Ba2+ и SO4
2- одинаковы и, следовательно, 

растворимость BaSO4 равна: 
 

[BaSO4] = [Ba2+] = [SО4
2-] = 10101,1 −⋅  = 1,05·10–5 моль/л 

 
2) Молярная масса K2SO4 равна 174 г/моль, следовательно, количество сульфа-

та калия в одном литре раствора составляет 0,01 моль. 
 
3) После добавления сульфата калия концентрацию ионов Ba2+ обозначим s 

моль/л, а ионов SO4
2- – (s + 0,01) моль/л, где 0,01 – дополнительная концентрация 

ионов, обусловленная диссоциацией 0,01 моль/л сульфата калия. Поскольку произ-
ведение концентраций ионов Ba2+ и SO4

2- равно произведению растворимости суль-
фата бария, то можно вычислить новую растворимость s: 

 
s(s + 0,01) = 1,1·10–10;   s2 + 0,01s – 1,1·10–10 = 0;   s = 1·10-2 

 
4) Растворимость BaSO4 в растворе сульфата калия меньше его растворимости 

в воде (1,05·10–5) примерно в 1000 раз. 
 

Ответ. 1,05⋅10–5 моль/л. Уменьшается в 1000 раз 
 

Из правила произведения растворимости следует, что малораство-
римые и практически нерастворимые вещества выпадают в осадок, 
если произведение концентраций их ионов (в степенях, равных чис-
лу ионов в формуле вещества) больше величины ПР, и растворяют-
ся, если это произведение меньше величины ПР. 

 
Пример 14. Выпадает ли осадок фторида бария (ПР = 1,1·10–6) при смешива-

нии одинаковых объёмов сантимолярных растворов нитрата бария и фторида калия? 
Решение. 1) При смешивании одинаковых объёмов данных растворов объём 

увеличивается в два раза, а концентрации ионов Ba2+ и F– в два раза уменьшаются и 
становятся равными 5·10–3 моль/л. 

 
2) Фторид бария при растворении диссоциирует по схеме: 

 
BaF2  Ba2+ + 2F–, 

 
поэтому его произведение растворимости выражается формулой 

 
ПР = [Ba2+]·[F–]2 

 
Рассчитываем произведение концентраций ионов Ba2+ и F- в растворе после 

смешивания данных растворов: 
 

[Ba2+]·[F–]2 = 5·10–3·(5·10–3)2 = 1,25·10–7 
 
Полученная величина меньше произведения растворимости фторида бария, 

следовательно в этом случае BaF2 в осадок не выпадает. 
Ответ. Не выпадает 
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Глава 2. РАСТВОРЫ НЕЭЛЕКТРОЛИТОВ 
 

2.1. Идеальный раствор 
 
Для количественного описания общих свойств растворов использу-

ется модель идеального раствора. 
Иногда говорят, что идеальным является раствор, в котором отсут-

ствует межмолекулярное взаимодействие между частицами растворён-
ного вещества. Но это не так. Растворы образуются в результате межмо-
лекулярного взаимодействия, то есть межмолекулярное взаимодействие 
при образовании растворов неизбежно. Но если все частицы, образую-
щие раствор, имеют одинаковую энергию межмолекулярного взаимо-
действия, то в этом случае образование раствора идёт без изменения 
внутренней энергии, то есть с нулевым тепловым эффектом. Именно это 
является первым признаком идеального раствора. Кроме этого, в иде-
альном растворе все частицы имеют одинаковые размеры, поэтому при 
образовании такого раствора не изменяется объём. 

Таким образом, идеальным называется раствор, в котором все 
частицы имеют одинаковую энергию межмолекулярного взаимо-
действия и одинаковые размеры и образование которого не сопро-
вождается тепловым эффектом и изменением объёма. 

Все растворы обладают некоторыми свойствами, которые не зави-
сят от природы растворённого вещества и зависят только от концентра-
ции: диффузия и осмос, давление пара, температура кипения и замерза-
ния. Эти свойства называются коллигативными. Теоретическое описа-
ние этих свойств с высокой точностью возможно лишь для идеального 
раствора.  

К свойствам идеального раствора наиболее близки разбавленные 
растворы неэлектролитов – растворы, не проводящие электрический 
ток. Такие растворы образуются при растворении в воде одноатомных 
газов и газов с неполярной ковалентной связью в молекулах, а также 
многих органических соединений (спирты, сахар, формалин и т.д.). В 
растворах неэлектролитов растворённое вещество находится в виде мо-
лекул – нейтральных частиц, которые не проводят электрический ток.  

 
2.2. Диффузия и осмос 

 
Раствор представляет собой гомогенную систему. Частицы раство-

рённого вещества и растворителя находятся в беспорядочном тепловом 
движении и равномерно распределяются по всему объёму раствора. 
Процесс самопроизвольного распределения вещества по всему предос-
тавленному ему объёму называется диффузией. В ходе диффузии воз-
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растает энтропия, поскольку беспорядочность распределения частиц в 
растворе увеличивается по сравнению с исходным состоянием. Возрас-
тание энтропии является причиной самопроизвольного протекания про-
цесса диффузии, его движущей силой. Если в сосуд налить концентри-
рованный раствор, а поверх него чистый растворитель, то диффузия 
протекает в обоих направлениях: растворённое вещество диффундирует 
в растворитель, а растворитель – в раствор. Через некоторое время в ре-
зультате двухсторонней диффузии концентрация по всему объёму вы-
равнивается.  

Можно создать условия, при которых диффузия идёт только в од-
ном направлении. Для этого раствор и растворитель необходимо разде-
лить плёнкой, через которую проходят молекулы растворителя, но не 
проходят частицы растворённого вещества. Такая плёнка называется по-
лупроницаемой перегородкой; полупроницаемые перегородки сущест-
вуют в природе, а также их получают искусственно. В этом случае воз-
можна только односторонняя диффузия растворителя в раствор. 

Процесс односторонней диффузии растворителя в раствор через 
полупроницаемую перегородку называется осмосом. 

Если взять стеклянную трубку, перекрытую с одного конца полу-
проницаемой перегородкой, заполнить часть трубки раствором и опус-
тить её в сосуд с водой, то вследствие осмоса вода из сосуда начнёт 
диффундировать в трубку с раствором. По мере диффузии воды объём 
раствора в трубке возрастает и давление на перегородку со стороны рас-
твора увеличивается. Таким образом, возникает гидростатическое дав-
ление столба жидкости высотой h, препятствующее диффузии раствори-
теля в раствор. При некотором давлении наступает равновесие: сколько 
молекул воды проходит в раствор, столько же выталкивается обратно 
увеличившимся давлением. Равновесное давление раствора, препятст-
вующее диффузии растворителя через перегородку, называется осмоти-
ческим давлением. Схема возникновения осмотического давления при-
ведена на рисунке 2. 

Установлено (В. Пфеффер, 1887), что осмотическое давление зави-
сит от концентрации и температуры раствора, но не зависит ни от при-
роды растворённого вещества, ни от природы растворителя. Для разбав-
ленных растворов неэлектролитов зависимость осмотического 
давления(Pосм) от молярной концентрации (С) и температуры (Т) выра-
жается уравнением (Я. Вант-Гофф, 1887): 

 

Pосм = С·R·T. 
 

Молярная концентрация С, как известно, равна отношению количе-
ства растворённого вещества n к объёму раствора V, а количество веще-
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ства равно его массе, поделённой на молярную массу M. Поэтому урав-
нение Вант-Гоффа можно записать в таком виде: 

 

TR
M
mVосмилиTR

VM
m

осм PP ⋅⋅=⋅⋅⋅
⋅

=  
 

Последнее уравнение является уравнением состояния идеального 
газа. Следовательно, осмотическое давление идеального раствора 
равно тому давлению, которое оказывало бы растворённое вещест-
во, если бы при данной температуре оно в виде газа занимало объём 
раствора (осмотический закон Вант-Гоффа). 
 

 

 
Рис. 2. Схема возникновения 

         оcмотического давления: 
а – начальное состояние, 
б – конечное состояние, 

1 – сосуд с водой, 
2 – трубка c раствором, 

3 – полупроницаемая перегородка 

 
Осмотическое давление – это большое давление. Например, в од-

ном литре одномолярного раствора неэлектролита находится один моль 
растворённого вещества. Это количество вещества в виде газа при нор-
мальных условиях заняло бы объём 22,4 л. Это означает, что осмотиче-
ское давление одномолярного раствора неэлектролита в 22,4 раза боль-
ше нормального атмосферного давления, то есть оно равно 2262,4 кПа. 

Осмос играет важную роль в росте и развитии растений и живот-
ных, так как процессы обмена и усвоения питательных веществ осуще-
ствляются благодаря осмосу. 

В научных исследованиях осмотическое давление измеряют для оп-
ределения молярных масс растворённых веществ. 

При внешнем давлении, большем осмотического, наблюдается об-
ратный осмос, то есть процесс диффузии (через полупроницаемую пе-
регородку) молекул растворителя. Обратный осмос применяется в тех-
нике для очистки сточных вод и для регенерации дорогостоящих рас-
творителей. 

Растворы с одинаковым осмотическим давлением называются изо-
тоническими. 
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Пример 15. Определить осмотическое давление при 17 °С раствора, в 500 мл 
которого содержится 17,1 г сахара С12H22O11.  

Решение. Молярная масса сахара равна 342 г/моль, температура раствора равна 
290 К. Осмотическое давление раствора вычисляем по уравнению Вант-Гоффа:  

 

Росм = 
105,0342

290314,81,17TR
VM

m
9−⋅⋅

⋅⋅
=⋅⋅

⋅
 = 241106 Па ≈ 241 кПа 

 
Ответ. 241 кПа 

 
Пример 16. Для определения неизвестного одноатомного спирта взяли 11,5 г 

этого вещества, растворили в воде, объём довели до 500 мл и измерили осмотиче-
ское давление полученного раствора, которое оказалось равным 1218 кПа. Устано-
вить формулу спирта. 

Решение. Из уравнения Вант-Гоффа выражаем и вычисляем молярную массу 
неэлектролита: 

 

105,01218000
293314,85,11

VР
TRmM

3
осм

−⋅⋅
⋅⋅

=
⋅
⋅⋅

=  = 46 г/моль 

 

Среди представителей гомологического ряда одноатомных спиртов молярную 
массу 46 г/моль имеет этиловый спирт.  

Ответ. С2H5OH 
 

Пример 17. Раствор, содержащий 3,2 г метанола СН3ОН в одном литре воды, 
при 18 °С изотоничен раствору анилина С6Н5NH2. Какая масса анилина содержится в 
одном литре раствора? 

Решение. 1) Изотонические растворы имеют одинаковое осмотическое давле-
ние. Поэтому вначале вычисляем осмотическое давление обоих растворов, исполь-
зуя данные о растворе метанола: 

 

3осм 10132
291314,82,3

VM
TRmР

−⋅⋅
⋅⋅

=
⋅
⋅⋅

=  = 241937,4 Па 
 
2) Находим массу анилина (M = 93 г/моль) в одном литре раствора, который 

имеет вычисленную величину осмотического давления:  
 

291314,8
931014,241397m

3

⋅
⋅⋅⋅

=
−

 = 9,3 г 

Ответ. 9,3 г 
 

Вычисление массы анилина в этом примере можно осуществить од-
ним действием, если приравнять правые части уравнения Вант-Гоффа и 
выразить неизвестную величину в общем виде. 
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2.3. Давление пара над раствором 
 
При любой температуре идет испарение жидкости. В закрытых со-

судах одновременно с испарением идет обратный процесс – конденса-
ция. В состоянии равновесия, когда скорости процессов испарения и 
конденсации равны, пар над жидкостью называется насыщенным. Его 
давление при данной температуре характеризует летучесть жидкости: 
чем выше давление насыщенного пара над жидкостью, тем более она ле-
туча. Например, давление насыщенного пара при 20 °С над водой равно 
2337 Па, ртутью – 0,173 Па, спиртом – 5866 Па, ацетоном – 24227 Па. 

Это означает, что спирт и ацетон более летучие, а ртуть – менее ле-
тучая, чем вода, жидкости.  

При нагревании жидкостей давление насыщенного пара над ними 
увеличивается. Например, давление насыщенного пара над водой при 
различных температурах равно (Па):  610,7 (0 °С),  1227 (10 °С),  2337 
(20 °C),  7334 (40 °С),  19920 (60 °С),  43360 (80 °С),  101325 (100 °С),  
198500 (120 °С). Температура, при которой давление насыщенного пара 
становится равным атмосферному давлению (101325 Па), является тем-
пературой кипения жидкости; для воды она равна 100 °С (373,15 К). 

Давление насыщенного пара над раствором (P) слагается из парци-
альных давлений растворителя (p1) и растворённого вещества (p2):  

 

P = p1 + p2  
 

Парциальные давления паров компонентов смеси зависят от коли-
чественного состава смеси: согласно закону Генри, они пропорцио-
нальны их мольным долям (N) в смеси: 

 

p1 = P1°·N,     p2 = P2°·N2, 
 

где P1
0 и P2

0 – давления насыщенных паров чистых растворителя и рас-
творённого вещества;  N1 и N2 – мольные доли растворителя и раство-
рённого вещества в растворе. 

Таким образом, давление насыщенного пара над раствором равно: 
 

Р = p1 + p2 = P1°·N1 + P2°·N2  
 

Если растворённое вещество нелетучее (нелетучим можно считать 
вещество, температура кипения которого примерно на 150 К или более 
отличается от температуры кипения растворителя), то P2° = 0 и p2 = 0. В 
этом случае давление насыщенного пара над раствором равно парциаль-
ному давлению его летучего компонента – растворителя: 

 

Р = p1 = P1°·N1  
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Давление насыщенного пара над раствором (P) меньше давления 
насыщенного пара над чистым растворителем (P1°). Если разность дав-
лений обозначить ΔP, то после подстановок и математических преобра-
зований можно получить следующие соотношения: 

 

∆Р = Р1° – Р,   ∆Р = Р1° – Р1°·N1,   ∆Р = Р1°·(1 – N1),   ∆Р = Р1°·N2, 
 

20
1

N
P

P
=

Δ
. 

 

Таким образом, понижение давления насыщенного пара над рас-
твором пропорционально, а относительное понижение давления на-
сыщенного пара равно мольной доле растворённого вещества. 

Эта закономерность, установленная французским химиком Раулем 
(1887) при изучении растворов неэлектролитов, называется первым за-
коном Рауля. 

Практическое значение первого закона Рауля состоит в том, что по 
давлению насыщенного пара, определяемого опытным путём, можно 
рассчитать мольную долю и молярную массу растворённого вещества.  

Если количества растворённого вещества и растворителя обозна-
чить n1 и n2, то математическое выражение первого закона Рауля прини-
мает следующий вид: 

,
nn

n
PP

21

20
1 +

=Δ  
 

где n2 – неизвестная величина. 
В разбавленных растворах n1 >> n2, поэтому n1 + n2 ≈ n1. Таким об-

разом, для разбавленных растворов получаем упрощённые выражения 
для вычисления мольной доли и молярной массы растворённого вещества: 

 

Pn
Pm

M;
P

nP
M
mn;

n
n

PP
1

0
1

0
1

1
2

2

10
1 Δ⋅

⋅
=

⋅Δ
===Δ  . 

 

Пример 18. Вычислить давление насыщенного пара над 4%-м водным раство-
ром глюкозы С6H12O6 при 40 °С. 

Решение. Принимаем массу раствора 100 г, тогда масса воды в нём составит  
96 г, а глюкозы 4 г. Молярная масса воды равна 18 г/моль, а глюкозы 180 г/моль. 
Давление насыщенного пара над чистой водой при 40 °С равно 7374 Па (справочная 
величина). 

 

1) Определяем количество воды (n1) и глюкозы (n2) и мольную долю глюкозы 
(N2) в растворе: 

 

004,0
333,5
022,0N;моль022,0

180
4n;моль333,5

18
96n 221 ======  
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2) Вычисляем величину понижения давления пара над раствором: 
 

ΔР = 7374·0,004 = 29 Па 
 

3) Вычисляем давление насыщенного пара над раствором: 
 

Р = 7374 – 29 = 7345 Па 
 

Ответ. 7345 Па 
 

Пример 19. При 30 °С давление насыщенного пара воды равно 4241 Па, а дав-
ление насыщенного пара над 5%-м водным раствором карбамида (мочевины) умень-
шается до 4174 Па. Вычислить молярную массу карбамида. 

Решение. В 100 г раствора содержится 5 г карбамида, молярная масса М кото-
рого неизвестна, и 95 г воды (молярная масса М = 18 г/моль). 

 

1) Количество воды (n1) равно:   моль278,5
18
95n1 ==  

 

2) Понижение давления пара (ΔΡ) равно:  
 

ΔΡ = 4241 – 4174 = 67 Па 
 

3) По выражению, полученному для разбавленных растворов неэлектролитов 
(см. выше), вычисляем молярную массу растворённого вещества карбамида: 

 

моль/г60
67278,5

42415M =
⋅

⋅
=  

Ответ. 60 г/моль 
 

Данный пример является учебной задачей, поэтому формула растворённого 
вещества карбамида известна: СО(NH2)2. Расчёт молярной массы по формуле под-
тверждает полученный результат.  

 
2.4. Температура кипения и замерзания растворов 

 
Все индивидуальные вещества, в том числе растворители, характе-

ризуются строго постоянными температурами кипения-конденсации и 
плавления-кристаллизации (замерзания). По сравнению с ними темпера-
тура кипения растворов повышается, а температура кристаллизации (за-
мерзания) понижается, причём, понижается тем сильнее, чем концен-
трированнее раствор. 

Из растворов выкипает при кипении и кристаллизуется при замер-
зании только растворитель, вследствие чего концентрация раствора в 
ходе его кипения и замерзания увеличивается, что приводит к ещё 
большему повышению температуры кипения и снижению температуры 
замерзания. Таким образом, раствор кипит и замерзает не при строго по-
стоянных температурах, а в некоторых температурных интервалах. Тем-
пературой кипения и температурой замерзания раствора называются 
температуры начала этих процессов. 
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Повышение температуры кипения и понижение температуры замер-
зания раствора по сравнению с чистым растворителем соответствует 
принципу Ле-Шателье. 

Запишем уравнения обратимых процессов кипения-конденсации и 
плавления-кристаллизации: 

 

1) H2O(ж)  H2O(г);     2) H2O(к)  H2O(ж). 
 

При растворении в воде какого-либо вещества концентрация моле-
кул H2O в жидкости уменьшится и пойдут процессы, увеличивающие её: 
конденсация в первом уравнении и плавление – во втором. Для установ-
ления нового равновесия в первом случае необходимо повысить темпе-
ратуру, во втором понизить. 

Если на диаграмму состояния 
воды (рис. 3) нанести диаграмму 
состояния водного раствора неле-
тучего вещества, то в соответст-
вии с первым законом Рауля кри-
вая кипения для раствора будет 
располагаться правее, а кривая 
плавления левее, чем для воды. 

Пересекая диаграмму со-
стоя  

р

перату-
рами а

зание растворов, Рауль установил, что по-
выш

кип э m зам к m

 

ния прямой горизонтальной 
линией, соответствующей нор-
мальному атмосферному давле-
нию 101325 Па, видим, что тем-
пературы кипения и замерзания 
для воды авны 100 °С и 0 °С, а 
для раствора они, соответственно, 
выше 100°С и ниже 0°С.  

Разность между тем
 кипения раствор  и чистого 

растворителя называется повышением температуры кипения раствора 
(ΔΤкип), а разность между температурами замерзания чистого растворителя 
и раствора – понижением температуры замерзания раствора (ΔΤзам). 

Изучая кипение и замер

Рис. 3. Диаграмма состояния 
воды (сплошная линия) и водного 
раствора нелетучего вещества 
(пунктирная линия) 

ение температуры кипения и понижение температуры замерза-
ния разбавленных растворов неэлектролитов пропорционально мо-
ляльности растворов. Эта закономерность называется вторым законом 
Рауля; его математическим выражением являются уравнения: 

 

ΔТ  = К ·С ,     ΔТ  = К ·С , 
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где  Сm – моляльност кая постоянная рас-

ы растворённого вещест-
ва, а

ь раствора;  Кэ – эбулиоскопичес
творителя (от лат. «ebbulire» – выкипать );  Кк – криоскопическая посто-
янная растворителя (от греч. «криос» – холод). 

Постоянные Кэ  и  Кк не зависят от природ
 характеризуют лишь растворитель. Известны уравнения для расчё-

та этих постоянных, в которые входят только характеристики раствори-
теля: 

 

,
1000

MTR;
1000

MTR

пл

2
зам

кип

2
кип

э ΔΗ⋅
⋅⋅

=Κ
ΔΗ⋅
⋅⋅

=Κ Κ  
 

де M – молярная масса растворителя;  Ткип  и  Тзам – его температура ки-

нной равно тому по-
выш

 

 ц а   2

Эбулиоскопическая Кэ и криоскопическая Кк постоянные

 

астворитель Кэ к  Кэ Кк 

г
пения и замерзания;  ΔΗкип  и  ΔΗпл – теплота кипения и замерзания рас-
творителя;  R – молярная газовая постоянная. 

Численное значение эбулиоскопической постоя
ению температуры кипения, которая наблюдалась бы для одномо-

ляльного раствора неэлектролита, если бы этот раствор был идеальным. 
Аналогичен физико-химический смысл криоскопической постоянной 
для замерзания раствора. Но вычислять эти характеристики не надо, так 
как они имеются в справочной литературе. Справочные значения кон-
стант Кэ  и  Кк для некоторых растворителей приведены в табл. 2. 

Т а б л и  
 

 
некоторых растворителей 

Р  К  Растворитель
Во

вый спирт 
 

0 1

,73 

Бензо
нзол 

орид углерода 

2

5,30 

5да 
Этило
Диэтиловый эфир
Уксусная кислота 

,52 
1,16 
2,02 
3,07 

,86 
 
1
3,81 

л 
Нитробе
Фенол 
Тетрахл

,57 
3,69 

– 

,12 
5,87 
7,27 
29,8 

 

а измеренияхН  температур основа
ны э

ратуры замерзания растворов используется в тех-
нике

ционных моторов в зимнее время. 

 кипения и замерзания растворов -
булиоскопический и криоскопический методы определения молеку-

лярных масс веществ. 
Понижение темпе
 для приготовления антифризов – жидкостей с низкой температу-

рой замерзания, заменяющих воду в радиаторах автомобильных и авиа-
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Пример 20. В 200 мл воды растворено 6,58 г сахара. При какой температуре 
кипит этот раствор? 

 
Решение. 1) При решении имеем в виду, что масса 200 мл воды равна 200 г, 

эбулиоскопическая постоянная воды равна 0,52, а молярная масса сахара С12Н22О11 
составляет 342 г/моль. Пересчитываем массу сахара на 1000 г воды: 

 

200
100058,6m ⋅

=  = 32,88 г 
 
2) Определяем моляльность раствора: 
 

342
Сm =  = 0,09

88,32
6 моль/кг Н2О 

3) Вычисляем повышение темпе ора: 
 

∆Т  = 0,52·0,096 = 0,05 град 

ода кипит при 100 °С (373,15 К), следовательно раствор кипит при 100,05 °С 
(или 373,20 К). 

. Раствор, содержащий 3,2 г серы в 40 г бензола, кипит при 80,90 °С. 
Чистый бензол кипит при 80,10 °С. Из скольких атомов с

) По второму закону Рауля вычисляем моляльность раствора: 

 
ратуры кипения раств

кип
 

В

Ответ. 100,05 °С (373,20 К) 
 

Пример 21
остоят молекулы серы? 

 
Решение. 1) Вычисляем повышение температуры кипения раствора: 
 

∆Т  = 80,90 – 80,10 = 0,80 кип
 
2

 

57,2
C;С кип

mmэкип =
Κ
Δ 80,0

э

Τ
6Н6 

 
3) Вычисляем массу серы, приходящуюся на 
 

=⋅Κ=ΔΤ  = 0,312 моль/кг С

1 кг растворителя: 

40
m 10002,3 ⋅
=  = 80 г 

 
4) Молярную массу серы находим по про

 
80 г серы составляют 0,312 моль 

ль 
 

порции: 

M                –                      1 мо

312,0
M;

1
18003120

M
8 ⋅

== = 256 г/моль 

 
5) Молярная масса атомов серы равна 32 г тельно молекулы серы 

состоят из восьми (256:32) атомов. 
Ответ. 256 г/моль. S8 

 

/моль, следова
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Пример 22. В 100 мл воды растворили 4 г неэлектролита, в состав которого 
входят углерод (50,70 %), водород (4,23 %), кислород (45,07 %). Раствор замерзает 
при –0,524°С. Определить формулу вещества.  

Решение. Задачу решаем в следующей последовательности: сначала находим 
по составу вещества его простейшую формулу, потом по температуре замерзания – 
моляльность раствора и истинную молярную массу вещества и после этого – его ис-
тинную формулу.  

 

1) Простейшую формулу неэлектролита записываем в виде СxHyOz и вычисля-
ем неизвестные величины x, y и z: 

 

82,2
16

z;23,4
1

y;23,4
12

x ======

x : y : z = 4

07,4523,470,  
 

,23 : 4,23 : 2,82 = 3 : 3 : 2 
 

Таким образом, простейшая формула вещества С3H3O2;  M = 71 г/моль
 

2) По второму зако твора: 
 

50

. 

ну Рауля вычисляем моляльность рас

∆Тзам = Кк·Сm;     
86,1
524,0

к
C зам

m =
Κ
ΔΤ

=  = 0,282 моль/кг Н2О 
 

Вычисляем массу вещества в 1 кг воды, получаем 40 г. 3) 
 

4) Моляр им по пропорции: 
 

ную массу наход

40 г вещества составляют 0,282 моль 
М                    –                        1 моль 

 

;
1М

=    М = 142 г/моль 
282,040

 

5) Истинная мол ей в 2 раза, следовательно, 
истинная формула вещества С6H6O4. 

Ответ. С6H6O4 

При какой самой низкой температуре можно 
после этого оставлять автомобиль на открытом воздухе, не опасаясь, 
радиа

 и количество метилового спирта СН3ОН, молярная масса ко-
торог

ярная масса отличается от простейш 

 

Пример 23. В радиатор автомобиля налили жидкость, состоящую из 8 л воды и 
2 л метилового спирта (ρ = 0,8 г/мл). 

что жидкость в 
торе замёрзнет? 
Решение. Задача сводится к определению (по второму закону Рауля) пониже-

ния температуры замерзания раствора по сравнению с водой. 
 

1) Находим массу
о М = 32 г/моль: 

 

m = ρ·V = 0,8·2000 = 1600 г;   моль50
32M

 

1600mn ===  

2) Исходя из того, что масса 8 л воды равна 8 кг, вычисляем моляльность рас-
твора: 

8
50Cm =  = 6,25 моль СН3ОН/кг Н2О 

 34



3) По второму закону Рауля находим понижение температуры замерзания сме-
си по сравнению с температурой замерзания чистой воды: 

 

∆Тзам = Кк(Н2 ад 
 

Ответ. –11,6 °С 
 

 химики подразделяют все закономерн
ленные три
пара

ролитами называются вещества, которые в растворах прово-
дят электрический ток. К электролитам относятся кислоты, основания и 
почти все со ионы, дви-
жение которых обеспечивает электропроводность растворов этих ве-
щест

олитической диссоциации были 
разработаны С. Аррениусом (1887) и сводятся к следующему. 

1. Элект (распадают-
ся)  ионы – частицы с положительным (катионы) и отрицательным 
(ани

2+

и

ется так:  
 

КА  К+ + А- . 

О)·Сm = 1,86·6,25 = 11,625 гр
Таким образом, самая низкая температура, при которой жидкость не замерзает, 

составляет –11,6 °С. 

В химической литературе для законов Рауля встречаются другие 
названия. Например, второй закон Рауля иногда называют следствием 
первого. Некоторые ости, установ-

 Раулем на  закона: тоноскопический (понижение давления 
 над раствором), криоскопический (понижение температуры замер-

зания раствора) и эбулиоскопический (повышение температуры кипения 
раствора). 

 
Глава 3. РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

 
Элект

ли. При растворении в воде они распадаются на 

в. Распад электролитов на ионы при растворении их в воде называ-
ется электролитической диссоциацией. 

 
3.1. Теория электролитической диссоциации 

 
Основные положения теории электр

 
ролиты при растворении в воде диссоциируют 

на
оны) зарядом. Ионы могут быть простыми (Na+, Mg2+, Al3+ и т.д.), 

слож −−+ 2SO,NO,NHными ( 434  и т.д.) или комплексными [Zn(NH3)4] , 
[Fe(CN)6]3- и т.д. Название «ион» в переводе с греческого означает 
«странствующий»: в растворе ионы беспорядочно передвигаются 
(«странствуют») в различных направлениях. 

2. Под действ ем электрического тока движение ионов становится 
направленным: катионы движутся к катоду, анионы – к аноду. 

3. Диссоциация – обратимый процесс, поэтому в схемах диссоциа-
ции вместо знака равенства ставится знак обратимости. Схема диссо-
циации электролита, состоящего из катионов (К) и анионов (А), в крат-
ком виде (без участия молекул воды в этом процессе) записыва
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Примечание. Позднее было установлено, что многие электролиты (они 
называются сильными электролитами) диссоциируют необратимо. Особенно-
сти «поведения» сильных электролитов описаны в п. 3.4 этой главы. 

 

Теория электролитической диссоциации согласуется с атомно-
молекулярным учением, стро  результатами эксперимен-
тальных ис

Т
социа еории и 
не св р  

Рис. 4. Схема растворения и электролитической диссоциации 
ионного соединения 

слабление химической связи между ионами определяется диэлек-
трической проницаемостью растворителя. Диэлектрическая проницае-
мость  в 
данно иче-
ской проницаемости очен оэтому ослабление связи 
происходит настолько, что для распада на отдельные ионы достаточно 
энергии теплового движения молекул. 

ением атомов и
следований. 

еория Аррениуса не объясняет механизма электролитической дис-
ции, так как её автор находился на позициях физической т
язывал аспад на ионы электролитов с их взаимодействием с рас-

творителем. Причину электролитической диссоциации объяснили рос-
сийские химики И.А. Каблуков и В.А. Кистяковский (1890–1891), кото-
рые опирались на химическую теорию растворов Д.И. Менделеева. 

Легче всего и практически нацело (необратимо) диссоциируют ве-
щества с ионной связью, то есть состоящие из ионов. При их растворе-
нии полярные молекулы воды, являющиеся диполями, притягиваются к 
поверхностным ионам вещества, ориентируясь по отношению к ним 
противоположно заряженными полюсами. В результате взаимодействие 
между ионами электролита ослабляется, происходит разрыв химических 
связей между ионами, и ионы переходят в раствор в гидратированном 
состоянии (рис. 4). 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
О

 показывает, во сколько раз взаимодействие между зарядами
й среде меньше, чем в вакууме. Для воды значение диэлектр

ь велико (ε = 81), п 

 36



Несколько иной механизм диссоциации электролитов, молекулы 
которых образованы  ковалентно-полярными связями. В этом случае ди-
поли воды ориентируются вокруг каждой полярной молекулы раствори-
мого вещества. В результате происходит дополнительная поляризация 
связи, полярная молекула превращается в ионную, которая легко распа-
дается на гидратированные ионы (рис. 5). 

 
 
 
 
 
 
 

Рис. 5. Схема диссоциации полярных молекул в воде 
 
Доказано (п. 1.3), что в водных астворах электролитов существуют 

только гидратированные ионы, свободных ионов нет. Совокупность мо-
лекул воды, окружающих центральную частицу (ион), называется её 
гидратной оболочкой. Наличие гидратных оболочек у ионов затрудняет 
их обратное соединение – ассоциацию. 

Схема ом виде, 
которая отражает

став ионогидра-
та определённой

Используют отражают гид-
рата

их задач не имеет 
зна

лее простой форме, которая приведена 
в начале эт

 

р

 электролитической диссоциации вещества в полн
 гидратацию ионов, записывается так: 

 

КА + (m + n)H2O  K+·mH2O + A-·nH2O . 
 

Количество воды в гидратных оболочках ионов – неопределенное. 
Оно зависит от природы иона (состава, строения, размера, заряда), а 
также от концентрации и температуры раствора. Поэтому в схеме дис-
социации содержатся неопределённые коэффициенты m и n – коэффи-
циенты катионной и анионной гидратации. Выразить со

 химической формулой невозможно. 
ся и другие схемы диссоциации, которые 

цию ионов, например такие: 
 

KA + aq  K+(aq) + A-
(aq);     KA(к)  K+(р) + A-

(p), 
 

где символ aq означает воду (лат. aqua), к – кристаллическое состояние, 
р – состояние в растворе. Но в связи с тем, что неопределённость состава 
катионо- и анионогидратов для решения практическ

чения, схемы диссоциации электролитов обычно записываются без 
учёта гидратации, то есть в наибо

ой главы.  
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Пример 24. Написать схемы диссоциации: 1) кислот HNO3 и H2SO4, 2) щело-
чей KOH и Ba(OH)2, 3) средних солей K2SO4 и CaCl2, 4) кислой соли NaHCO3 
и основной соли ZnOHCl. 

Решение. 1) Азотная кислота является одноосновной кислотой и относится к 
сильным электролитам, поэтому она диссоциируют в одну ступень необратимо:  

 
−HNO3 = H+ + 

 

обратима: 

 
2) Аналогично диссоцииру

 

3) Нормальные  эле ролиты ир ют в одну ступень 
независимо от соста

2 4 CaCl2 = Ca2+ + 2Cl- 
 

4) Кислые и основные соли пенчато – необратимо на первой 
ступени и обратим

 

ZnOHCl = ZnOH+ + Cl-   ZnOH+  Zn2+ + OH- 

 
Рассмотрим механизм  воды в 

их ги
ьтате как химического взаимодействия 

(химическая ги и фи еско  гидратация). 
Химическая гидратация наблюдается только при образовании катионо-
гидратов (многи лизких расстоя-
ниях

3NO  

Серная кислота тоже является сильным электролитам, но, в отличие от азотной, 
она двухосновная, поэтому её диссоциация идёт в две ступени, причём первая сту-
пень необратима, а вторая – 

 

H2SO4 = H+ + −
4HSO ;   −

4HSO   H+ + −2
4SO  

ют щёлочи: 

KOH = K+ + OH-; 
 

Ba(OH)2 = BaOH+ + OH-;   BaOH+  Ba2+ + OH- 
 

 соли – сильные кт  – диссоци у
ва, поэтому 

 

K SO  = 2K+ + −2SO    ;4

диссоциируют сту
о на последующих: 

NaHCO3 = Na+ + −
3HCO ;   −

3HCO   H+ + −2
3CO  

 

; 

 взаимодействия ионов с молекулами
дратных оболочках. 
Гидраты образуются в резул

дратация), так зич го (физическая

х, но не всех). Она осуществляется на б
 с образованием химической связи по донорно-акцепторному меха-

низму: вода – донор, катион – акцептор электронных пар. Образующие-
ся при этом катионогидраты представляют собой аквакомплексные ка-
тионы. 

Физическая гидратация осуществляется на расстояниях, значитель-
но превышающих размеры молекул, и обусловлена водородными связя-
ми и силами Ван-дер-Ваальса. К продуктам физической гидратации 
можно отнести гидратированные молекулы аммиака, гидратированные 
катионы щелочных металлов, гидратированные анионы галогенов и т.д. 
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Таким образом, гидратированный ион (рис. 6) представляет собой
сложную

 
 частицу, в которой имеется определённое число молекул воды, 

связа

 
это в

 

 

разл  и 
приводит итературе. Большой вклад в изучение гидра-
тации ионов сделан российским химиком К.Б. Мищенко. В таблице 3 
приведены его данные по энтальпиям гидратации некоторых ионов. 

 

Т а б л и ц а   3 
и некоторых ионов 
ленных растворах 

нных с ионом химической гидратацией (первичная гидратная обо-
лочка), и неопределённое число молекул воды, участвующих в физиче-
ской гидратации. 

В очень разбавленных растворах электролитов всю воду можно 
разделить на три части: 1) вода в первичной гидратной оболочке ионов –

ода с псевдокристаллической структурой; 2) вода во вторичной гид-
ратной оболочке ионов – деструктурированная вода; 3) вода, далёкая от 
ионов и не входящая в гидратные оболочки – вода с собственной струк-
турой. В реальных растворах воды с собственной структурой практиче-
ски н , ет так как все молекулы воды участвуют в гидратации. 

 

 
 
 

Рис. 6. Схема гидратации катиона 
(пунктиром показана первичная 

гидратная оболочка) 
 

 
Гидратация – экзотермический 

процесс; энтальпия гидратации 
ичны ленах ионов установ

ся в справочной л

Энтальпия гидратаци
в бесконечно разбав

 

Ионы –ΔΗгидр, 
кДж/моль 

Ионы –ΔΗгидр, 
кДж/моль 

Ионы –ΔΗгидр, 
кДж/моль 
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Из табл. 3 в что ота гидрат ионо есьма значительная 
и , боль яд иона. дин ом заряде ота 
гидратации у катионов больше, чем у анионов. У озарядны ио-
н аибольше лото дратации отличается тион водор что 
объясняется ег ольш азмером и ым ризующи т-
в

нтальпия таци ов являет риод им свой : в 
пер

 от единицы 
или в процентах ироких преде-
лах  нуля (неэлектролиты полной диссо-
циац

степени 
элек

), назы-
вают п

CH3C

. 

 % (0,01 М), 
71,4 о-
литы в очень разбавленных растворах становятся сильными. 

идно,  тепл ации в в
 тем больше чем ше зар При о аков  тепл

 одн х кат
ов н й теп й ги  ка ода, 

о неб им р  сильн  поля м дейс
ием. 
Э гидра и ион ся пе ическ ством
иодах она увеличивается, а в группах уменьшается. 

 
3.2. Степень и константа диссоциации  

 

Для количественной характеристики обратимого процесса электро-
литической диссоциации используются три показателя: степень диссо-
циации, константа диссоциации и изотонический коэффициент. 

Степень диссоциации (α) показывает, какая доля от общего количе-
ства электролита распадается на ионы. Её выражают в долях

. Численное значение α варьируется в ш
) до 1 (или 100 %) в случае от

ии электролита. Степень диссоциации зависит от природы электро-
лита и растворителя, от концентрации и температуры раствора. 

Существует классификация электролитов по величине 
тролитической диссоциации, которую ввёл Аррениус. 
Электролиты, для которых в децимолярном растворе при 25 0С сте-

пень диссоциации α > 0,03 (> 3 %), называются сильными. К ним относят-
ся почти все растворимые соли, все щелочи и ряд кислот: HCl, HBr, HI, 
HNO3, H2SO4, HClO3, HClO4, HMnO4 и некоторые другие. 

Электролиты, для которых в тех же условиях α < 0,03 (< 3 %
ся слабыми. Это гидроксид аммония NH4OH, ероксид водорода 

H2O2, кислоты H2S, H2CO3, H3BO3, H2SiO3, HCN, HN3, HClO, HBrO, HIO, 
OOH и некоторые растворимые соли: HgСl2, Hg(CN)2, Fe(SCN)3. 
Иногда в особую группу выделяют электролиты средней силы со 

степенью диссоциации в тех же условиях от 0,03 до 0,3 (3–30 %). Это 
кислоты HNO2, H2SO3, HF, H3PO4, HCOOH, H2C2O4, HClO2

Эта классификация является условной по следующим причинам. 
1. Степень диссоциации зависит от природы растворителя. Напри-

мер, соли (сильные электролиты в водных растворах) в органических 
растворителях бывают слабыми электролитами и даже неэлектролитами. 

2. Степень диссоциации слабого электролита зависит от концентра-
ции (закон разбавления Оствальда). Например, степень диссоциации 
азотистой  кислоты  равна  2,3 % (1 М),  7,1 % (0,1 М),  22,6

% (10-3 М) и т.д. вплоть до 100 %. Иными словами, слабые электр
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3. Сильные электролиты диссоциируют необратимо, поэтому сте-
пень их электролитической диссоциации должна быть равна 100 % неза-
висимо от концентрации раствора. Но определяемое по эксперименталь-
ным

кон дейст-
вующ

ер: 

 данным значение α у сильных электролитов меньше 100 % (причи-
на этого противоречия рассматривается в п. 3.4).  

Более удобным показателем силы электролита является константа 
диссоциации, которая не зависит от концентрации раствора. 

К обратимой диссоциации электролитов применим за
их масс для химического равновесия. Константа равновесия (К) в 

этом случае называется константой диссоциации. Она равна произведе-
нию равновесных молярных концентраций ионов, образующихся при 
диссоциации электролита, делённому на равновесную молярную кон-
центрацию недиссоциированных молекул, наприм

 

HCN  H+ + CN-;   K(HCN) = 
[HCN]

 

Величина константы диссоциации зависит от природы электролита 
и растворителя и от температуры, но не зависит от концентрации рас-
твора. Она характеризует способность вещества при растворении распа-
даться на ионы: чем больше величина К, тем легче электролит диссоции-
рует на ионы. 

][CN][H −+ ⋅
 . 

Электроли ь по величине константы 
диссоциации. Д нстанта диссоциации имеет 
значени –1 средней –3 –1

и

ты удобно классифицироват
ля сильных электролитов ко

е более 10 , для электролитов  силы – от 10  до 10  и 
для слабых электролитов – менее 10–3. 

В приложении V приведены значения константы диссоциации сла-
бых электролитов и электролитов средней силы, из которой видно, что 
для кислот, диссоциирующих ступенчато, константа диссоциации по-
следующей ступен  заметно меньше константы диссоциации предыду-
щей. Это связано с тем, что на первой ступени отрыв H+-иона происхо-
дит от нейтральной молекулы, а на последующих – от отрицательно за-
ряженных частиц. 

Сильные электролиты диссоциируют полностью, поэтому констан-
ты диссоциации сильных электролитов бесконечно велики и в справоч-
ной литературе они не приводятся. 

Между степенью диссоциации (α), константой диссоциации (К) и 
молярной концентрацией раствора (C) существует взаимосвязь, установ-
ленная В. Оствальдом (1888). Эта взаимосвязь, которая называется зако-
ном разбавления (разведения) Оствальда, выражается уравнением: 
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α = 
C 
K  

 . 
 

Вывод закона разбавления Оствальда можно показать на примере 
циановодородной кислоты HCN, схема диссоциации и выражение кон-
станты диссоциации которой приведены на предыдущей странице. 

Если молярная концентрация электролита равна C, а степень диссо-
циации α, то [H+] = [CN-] = α·C,  а  [HCN] = (1 – α)·C  и, следовательно, 

 

К = C)(1
С22 ⋅α
⋅− α  = 

α
α
−
⋅

1
C

. 
2

 

Поскольку для слабых электролитов α << 1, то можно принять, что  
1 – α ≈ 1. Тогда: 

C 
K   . К ≈ α2·С  и  α = 

 
3.3. Изотонический  

 
 коэффициент (i) представляет собой отношение 

сумм
воренных молекул. Иными словами, изотонический ко-

эффициент показывает, во сколько раз увеличивается число частиц в 
растворе электролита вс ания электролитической диссо-
циации. 

Сравним раст . 
Для неэлектролитов  i = 1. 

, по-
этом циента меньше 
пред

 коэффициент

Изотонический
ы числа ионов и недиссоциированных молекул электролита к об-

щему числу раст

ледствие протек

воры неэлектролитов и электролитов

Представим себе, что электролитом является слабая азотистая ки-
слота HNO2. В бесконечно разбавленном растворе каждая молекула ки-
слоты диссоциирует на два иона (H+ + NO −

2 ), следовательно для раство-
ра HNO2 предельное значение i равно двум. Для растворов H2SO3 и H2S 
оно равно трём, для растворов H3PO4 и H3AsO4 – четырем и т.д. Но в ре-
альных растворах диссоциирует только часть молекул электролита

у действительное значение изотонического коэффи
ельного и зависит от степени электролитической диссоциации. 
Взаимосвязь изотонического коэффициента и степени электролити-

ческой диссоциации выражается следующим соотношением: 
 

i = α·(n – 1) + 1,   или   α = 
1n
1i
−
− , 

 

где n – число ионов, на которое распадается одна молекула электролита, 
или, что то же самое, предельное значение изотонического коэффициента. 
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Это соотношение легко выводится. Обозначим исходное число мо-
лекул электролита N и предположим, что каждая молекула диссоцииру-
ет на

не распав-
шихся на ионы, равно  частиц в растворе после 
диссоциации составл тони еский коэффициент 

 это отношение общего числа частиц в растворе к числу исходных мо-

 n ионов. Тогда число молекул электролита, распавшихся на ионы, 
равно α·N, число ионов в растворе – n·α·N, а число молекул, 

 (1 – α)·N. Общее число
яет (1 – α)·N + n·α·N. Изо ч

–
лекул. Cледовательно, можно записать: 

 

i = 
N

NnN)(1 ⋅α⋅+⋅− α  = 
N

)n-(1N α+α⋅
 = α·(n – 1) + 1; 

 

α = 
1n
1i
−
−

. 
 

Изотонический коэффициент, степень и константа диссоциации 
связаны между собой, поэтому достаточно определить одну из них, 
например степень электролитической диссоциации, тогда остальные можно 
вычислить. 

Экспериментальное значен степени электролитической диссо-
циации определяется одним из следующих способов. 

 

1. По измерению электропроводности раствора. При увеличении 
степени электролитической ди иаци электропроводность раствора 
увеличив новл равно

ие 

ссоц и 
ается. Уста ено, что значение α  отношению электро-

проводности (λ) при данной эквивалентной концентрации раствора к 
электропроводности бесконечно разбавленного раствора (λ∞): 

λ
λα =  . 

родвижущей силы 
(ЭДС

влено, что 
 погло-

щения недиссоциированных молекул; интенсивность линий в этих спек-
трах 

∞

2. На основании изучения зависимости элект
) гальванического элемента, в котором используется исследуемый 

раствор, от концентрации электролита в этом растворе. Этот способ рас-
сматривается в дисциплинах «Химия» и «Общая и неорганическая хи-
мия» в разделе «Электрохимические процессы». 

 

3. Путем спектрофотометрических исследований. Устано
спектры поглощения ионов значительно отличаются от спектра

пропорциональна концентрации ионов и, следовательно, степени 
диссоциации электролита.  

 

Изотонический коэффициент определяется по отклонению экспе-
риментальных значений свойств растворов электролитов от расчётных 
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для растворов неэлектролитов. Его численное значение можно вычис-
лить по одному из следующих отношений: 

 

зам

эксп зам.эксп кип.эксп'

осм

эксп осм. TTP
P

Pi ΔΔΔ
==== , 

кип TTP ΔΔΔ
 

 Pосм. эксп, 

где Pосм, ΔP, ΔTкип, ΔTзам  – осмотическое давление раствора, понижение 
давления пара над раствором, повышение температуры кипения раство-
ра и понижение температуры его замерзания – характеристики, вычис-
ляемые по законам Вант-Гоффа и Рауля, а ΔPэксп, Tкип. эксп и 

Tзам. экс те же хар ктеристики, установленные экспериментально. 
 

Пример 25. Определить показатели электролитической диссоциации уксусной 
ы  растворе, содержащем

р ем у

Δ

Δ п –  а

кислот в  0,571 г CH3COOH в 100 г воды, если этот раствор 
замерзает п и т перат ре –0,181 0С. 

Решение. 1) Молярная масса уксусной кислоты равна 60,02 г/моль. Вычисляем 
моляльность раствора: 

 

Сm = 
02,60100

1000571,0
⋅
⋅

 = 0,095 моль/кг H2O 
 

2) По второму закону Рауля вычисляем понижение температуры замерзания 
раствора: 

ΔТзам = Кк·Сm = 1,86·0,095 = 0,1767 град 

i = 

 

3) Вычисляем изотонический коэффициент: 
 

1767
 = 1,0243 

,0
181,0

 

= 3

4) Исходя из того, что каждая молекула кислоты диссоциирует на два иона 
(CH3COOH  H+ + CH COO-), вычисляем степень электролитической диссоциации: 

 

2,43  0,02
1 21n

=
−

1  1,02431i −
α = 43 ==

−
−

 % 
 
5) Ввиду того что раствор очень разб ярную концентрацию принима-

ем равной моляльности и находим константу диссоциации: 
 

 
Ответ. К = 5,6·10 ;  α = 2,43 %;  i = 1,0243. 
 

3 астворы сильных электролитов 
 

ации, определяемая 
экспериментально, н ий коэффициент не 

авлен, мол

К = α2·С = (0,0243)2·0,095 = 5,6·10–5 
–5

.4. Р

Сильные электролиты диссоциируют на ионы необратимо и полно-
стью. Но степень их электролитической диссоци

е равна единице, а изотоническ
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достигает предельного значения. 
сильных электролитов, разработанная Э

В растворах но больше, чем 
в растворах слабых Расстояния ме-
жду 

-
мосф

 сильного электролита 
 

 

Ионная атмосфера снижает подвижность -
 эле по измерениям электропроводно-

сти по ени электролитической дис-
социац створах соляной кислоты экс-
еримен  диссоциации HCl 
таковы: 

емая опытным путём, называется кажущейся (или эффектив-
ной)

рас-
твор, 

Это противоречие объясняет теория
 П. Дебаем и  Хюккелем (1923). 

 

 сильных электролитов ионов значитель
 электролитов той  концентрации.  же

ионами невелики (например, в насыщенном растворе хлорида на-
трия среднее расстояние между ионами всего лишь в два раза больше, 
чем в кристаллах NaCl), поэтому сильно электролитическое взаимодей-
ствие между ионами. Каждый гидратированный ион окружают противо-
положно заряженныe гидратированные ионы, образующие ионную ат

еру (рис. 7).  
 

 
 
 

Рис. 7. Схема образования 
ионной атмосферы вокруг катиона 
в растворе

 

 ионов. Из-за этого умень
шается ктропроводность раствора: 

лучаются заниженные значения степ
ии – меньше 100 %. Например, в ра
тальные значения степени электролитическойп

 

молярная концентрация раствора:         0,001       0,01      0,1      1 
степень диссоциации (%)                           99          97        92     79 
 

Из этих данных следует, что тормозящее влияние ионной атмосфе-
ры увеличивается с повышением концентрации раствора. 

Степень электролитической диссоциации сильного электролита, 
определя

. Она обозначается αкаж (или αэфф). 
 

Пример 26. При растворении 3,48 г нитрата кальция в 200 г воды получен 
0замерзающий при температуре –0,491 С. Определить кажущуюся степень 

электролитической диссоциации Ca(NO3)2. 
Решение. 1) Молярная масса нитрата кальция равна 174 г/моль. Определяем 

моляльность раствора: 
 

Cm =  моль/кг H2O 0,10003,48
= 1

174200 ⋅
⋅
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2) Находим по второму закону Рауля теоретическое понижение температуры 
замерзания раствора: 

ΔТзам = Кк(H2O) Cm = 1,86·0,1 = 0,186 град 

 

  
3) Вычисляем изотонический коэффициент: 

i = 
зам

эксзам,

Т
Т
Δ

Δ
 = 2,64

86
=  

0,1
0,491

3 2

 
4) Определяем кажущуюся степень диссоциации Ca(NO ) : 

 

αкаж = 
2131n

=
−

1,6412,641i −
=

−
 =

−
 0,82 или 82 % 

 

Ответ. αкаж = 82 % 
 
В растворах сильных электролитов значения изотонических коэф-

фици

Т а б л и ц а  4 
 

Изотонический коэффициент ов 
некоторых сильных электролитов 

 

ффициента 

ентов не равны предельным значениям (табл. 4).  
 

водных раствор

 
Электролит 

Предельное значе-
ние изотонического

коэффициента 

 
CМ 

Экспериментальное 
значение изотонического 

коэ
KCl 
MgSO4 
Ca(NO3)2 

2 0,14 1,9
 
 

2 0,38 1,20
2,47

3 

3 0,18 
 
Ум ньшени коэф ициент его 

пр а  сильных  
эл с м ду 
ви исит от зар ентр  электро  гид-
ра болочек ионов ругих факт При определённых условиях 
(н размеры и большой заряд в, повышени центрации 
ра . д.) это взаимодействие дит к появле в растворе 
прак

е е изотонического 
чением в растворах
ки ие

ф а по сравнению с 
едельным зн
ектростатиче

электролитов объясняется
ионами. Это взаимодейст-

лита, ности
м взаимодейств
яда ионов, конц

меж
е зав ации  проч
тных о и д оров. 
ебольшие 
створа и т

 ионо
приво

е кон
нию 

тически новых частиц – ионных пар (ассоциатов), которые обладают 
достаточной устойчивостью, чтобы не разрушаться в течение длитель-
ного промежутка времени при соударении с другими ионами и молеку-
лами растворителя. 

Ионная пара – это не то же самое, что недиссоциированная молеку-
ла. Если в молекуле частицы связаны обменным взаимодействием, то 
ионная пара существует за счёт чисто электростатического взаимодейст-
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вия. Ионная пара может быть нейтральной или заряженной. Например, в 
растворе нитрата серебра обнаружены нейтральные ионные пары, а в 
растворе хлорида бария – положительно заряженные. Их образование 
записывается схемами: 

тью; в образуются и более 
крупные ассоциаты, состоящие из трёх и большего сла ионов, напри-
мер +Ag 3

 

Ag+ + NO −
3   [Ag+NO −

3 ]0;     Ba2+ + Cl–  [Ba2+ + Cl–+. 
 

Экспериментально установлено существование не только этих, но и 
других ионных пар (ассоциатов): ;AgCl2

−  ;LiCl2
−  +

4AlSO  и т. д. Особенно 
заметно образование ионных пар в неводных растворах с низкой диэлек-
трической проницаемос таких растворах 

 чи
[ ]++−AgNO , [ ]−−+−

33 AgNO   т.п. Конечно, эти NO и схемы и 
форм

ании гидратные (сол

Образование гидратных оболочек, 

овательно, концентра-
ция перестаё й раствор, и 
о предложению . 

ывает одействие ионов, приводящее к 
их взаимному связыванию. Поэт се уравнения, которые выража-

улы не отражают полного состава и строения ионных пар и ассо-
циатов, поскольку при их образов ьватные) оболоч-
ки ионов полностью или частично сохраняются.  

 
3.5. Активность и коэффициент активности 

 
ионных атмосфер, ионных пар и 

ассоциатов в растворах сильных электролитов приводит как бы к 
уменьшению концентрации ионов. Растворённый электролит «проявляет 
себя» в химических реакциях так, как будто его «действующая» концен-
трация меньше, чем она есть на самом деле. След

т быть величиной, однозначно характеризующе
 Г. Льюиса (1907) вместо неё используется активностьп

Активность (a) – это кажущаяся (эффективная) концентрация 
сильного электролита, соответственно которой он действует в химиче-
ских реакциях и с помощью которой свойства реального раствора элек-
тролита можно рассчитывать по закономерностям, установленным для 
идеального раствора. 

Активность иона а равна его концентрации С, умноженной на ко-
эффициент активности f: 

а = f·C . 
 

Коэффициент активности зависит от природы иона и концентрации 
раствора. В очень разбавленных растворах средние расстояния между 
ионами так велики, что действие электростатических сил почти не про-
является и коэффициенты активности ионов в разбавленных растворах 
приближаются к единице. Но в концентрированных растворах они 
меньше единицы, что указ  на взаим

ому во в
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ют з

, из которого видно, что ионы подразделяются на не-
скол

я опреде-
ляет

акон действующих масс для скорости реакций и для химического 
равновесия (константа равновесия, диссоциации, гидролиза), в уравне-
ние Нернста и в уравнения, описывающие коллигативные свойства рас-
творов, вместо концентрации надо подставлять меньшую по значению 
активность (а). 

Коэффициент активности характеризует отличие свойств не только 
растворов сильных электролитов, но и вообще всех реальных растворов 
от идеального раствора, то есть понятие активности применимо не толь-
ко к растворам электролитов, но и к любым другим растворам. 

Коэффициент активности иона – справочная величина. Для наибо-
лее распространённых ионов коэффициенты активности приведены в 
приложении VI

ько групп, в рамках которых коэффициент активности не зависит от 
природы иона. 

Коэффициенты активности ионов зависят от ионной силы раствора 
(J), то есть от интенсивности электростатического поля, котора

ся расчётным путём по уравнению: 
 

J = )Z...CZCZ(C
2
1

nn
2
22

2
11 ++ , 

 

где С1, С2 и т.д. – молярная концентрация каждого иона; Z , Z  и т.д. – 
заряд

1 2

 
в целом, которая равна произве-

дению активности всех ов, имеющихся в растворе.  
 

держ

 иона в абсолютном выражении без учёта его знака. 
Вычислив ионную силу раствора, по приложению IV находят коэф-

фициент активности иона. Зная коэффициент активности, вычисляют
активность иона и активность раствора 

 ион
Пример 27. В 250 г воды растворено 0,375 г сульфата магния. Определить ко-

эффициенты активности ионов и активность раствора. 
 

Решение. 1) Молярная масса MgSO  равна 120 г/моль. Если 4 в 250 г воды со-
ится 0,375 г сульфата магния, то в 1 кг воды – 1,5 г. Вычисляем моляльность 

раствора: 

Сm = 
120
1,5

 = 0,0125 моль/кг Н2О 
 

2) Поскольку раствор очень разбавленный, то его плотность можно принять 
равной плотности воды, а молярную концентрацию равной моляльности: 

ной формульной единицы электролита образуется по одному иону, сле-
довательно молярная концентрация каждого иона также равна 0,0125 М. Вычисляем 
ионную силу раствора: 

 

J = 

 

C = Сm = 0,0125 моль/л. 
 

Из од

2
1 (0,0125·22 + 0,0125·22) = 0,05 
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и по п

f(Mg ) = 0,595;      f(SO ) = 0,545 
 

 

(SO ) = 0,545·0,0125 = 0,00681 моль/л 
 
4) Вычисляем активность творе:  

 
Отв 4) (MgSO4) = 5·10–5моль/л 

н действующих масс для химического 
равновесия справед и в его математи-
ческом выражении расч  ионов и молекул 
записывается и исп е

K(HCl)

риложению V находим коэффициенты активности ионов: 
 

2+ −2
4

3) Вычисляем активность ионов: 
 

а(Mg2+) = 0,595·0,0125 = 0,00744 моль/л 

а −2
4

 сульфата магния в данном рас
 

а(MgSO4) = 0,00744·0,00681 = 5·10–5 моль/л 

ет. f(Mg2+) = 0,595;  f(SO  = 0,545;  a
 
Как указывалось выше, зако

лив для сильных электролитов, есл
 и в ётах вместо концентраций
ользу тся их активность, например:  

 

 = 
(HCl)a

)(Cl)(H aa −+ ⋅ ;     K(HNO3) = 
)(HNOa

)

3

3  . 

 
3.6. Ионное произведение воды 

 

(NO)(H aa −+ ⋅

Вода является слабым электролитом. Она диссоциирует по схеме: 
 

Н2О  Н+ + ОН–;     
]OH[

]OH[]H[K
−+ ⋅

=  . 
2

 

При 2 анта диссоци тавляет 1,821· –16, то есть 
очень мала. По расчётам при этой температуре диссоциирует лишь одна из 
550 лрд. молекул в  постоянной 
и объединяют её с к у постоянную, обо-
зна

+ –] = К(H2O) . 

Величина Kw называется ионным произведением воды. 

-] = К(H2O) = 1,821·10–16·55,35 = 1·10–14 . 
 

5 ºС конст ации воды сос 10

м оды. Поэтому концентрацию воды считают
онстантой диссоциации воды в одн

чая её Kw или К(H2O): 
 

Кw = [Н ]·[ОН
 

При 25 ºС масса одного литра воды равна 997,07 г, а молярная масса 
воды равна 18,0153 г/моль (точное значение), следовательно, концентрация 
воды [H2O] равна 997,07:18,0153 = 55,35 моль/л. Вычисляем ионное произ-
ведение воды при 25 ºС: 
 

Кw = [Н+]·[ОН
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Постоянство ионного произведения воды означает, 
ионов

что как бы не 
меня + –

ая кислота и её концентрация в растворе стала равна 0,001 моль/л. При 
этом, в соо ссоциации 
воды

лись в водном растворе молярные концентрации  H  и ОН , 
их произведение при каждой данной температуре остаётся неизменным. 

В совершенно чистой воде концентрации ионов H+ и ОН– одинаковы и 
равны (при 25 ºС) по 10–7 моль/л. Предположим, что к воде добавлена соля-
н

тветствии с принципом Ле Шателье, равновесие ди
 нарушится и пойдёт обратный процесс образования молекул Н2О из 

ионов. При этом гидроксид-ионы ОН- не исчезают из раствора совсем, но 
их концентрация с 10–7 моль/л уменьшается до величины, которую можно 
вычислить из выражения для ионного произведения воды: 

 

л/моль10
10
10

]H[
K

]OH[ 11
3

14
w −

−

−

+

− ===  
 

Если же к воде добавить щелочь и её концентрация составит,  
например, 0,02 моль/л, то концентрация Н+-ионов снизится с 10–7  
до 5·10–13 моль/л. 

Диссоциация воды является экзотермическим процесс
 

ом: 

Н2О  Н+ + ОН–;   ∆Нº = 56 кДж/мол
 

поэтому, в соответствии с принципом Ле Шателье, при повышении темпе-
рату

 0

 
 

Концентраци ражать водород-

Водородный показатель связан с молярной концентрацией катионов 
водорода со
 

ет среду раствора, которая может быть 
кислой, щелочной или нейтральной. 

ь, 

ры диссоциация воды и ионное произведение воды увеличиваются: 
при 0 ºС ионное произведение равно 1,1·10–15, при 18 ºС – 5,7·10–15, 
при 25 ºС – 1·10–14,  при 50 ºС – 5,5·10–14,  при 1 0 ºС – 5,9·10–13. 

 
3.7. Водородный и гидроксильный показатели

ю ионов H+ в растворах принято вы
ным показателем. Водородный показатель – это безразмерное число, ко-
торое характеризует концентрацию катионов водорода в растворах. Во-
дородный показатель (puisance de concenration d′ion hidrogene) обозна-
чается рН (читается «пэ-аш»). 

отношением 

рН = –lg[H+],   или иначе   рН = –lgC(Н+). 
 

Пользоваться водородным показателем вместо концентрации ка-
тионов водорода очень удобно, так как он равен небольшому безразмер-
ному числу в интервале от 0 до14. 

Величина рН характеризу
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Если рН < 7, то концентрация катионов водорода в растворе более 
чем 10–7 моль/л, то есть больше, чем в чистой воде; такой раствор имеет 
ислую (правиль ворят, кислую 
еакцию среды ов водорода в 
раст

ейтральная. 

 называть его гидроксидным пока-
зател

Н и рОН следует использовать значения активности 
ионов Н+ и О

до одного-  запятой, так как бóльшая 
точность в большинстве случ

 
+ –

 

значение рН постеп

ние рН: плазма крови – 7,36, 
слёзы

Решение. Оба да ектролитов, которые 

HCl = H  + Cl ;     KOH = K+ + OН- 

к нее: кислотную) среду (или, как иногда го
). Если рН > 7, то концентрация  катионр

воре менее чем 10–7 моль/л, то есть меньше, чем в чистой воде; та-
кой раствор имеет щелочную среду (или щелочную реакцию среды). При 
рН = 7 среда (или реакция среды) н

Кроме водородного показателя, используется гидроксильный пока-
затель рОН (правильнее следовало бы

ем), который связан с концентрацией ОН--ионов в растворе соот-
ношением: 

 

pОН = –lg[OH–],   или иначе   рОН = –lgC(ОН–). 
 

Cумма водородного и гидроксильного показателей равна отрица-
тельной величине десятичного логарифма ионного произведения воды, 
то есть числу 14:  

рН + рОН = 14. 
 

Расчёты по всем данным уравнениям можно проводить для разбав-
ленных растворов. Для растворов с повышенной концентрацией при 
расчётах р

Н-: 
pH = –lgа(Н+),     pOH = –lgа(ОН–). 

 

Характеризуя среду раствора с помощью рН, его величину указы-
вают с точностью двух знаков после

аев не нужна. 
Водородный показатель свежеприготовленной дистиллированной 

воды равен 7,00, но при стоянии она насыщается диоксидом углерода 
(углекислым газом) из воздуха, и в результате реакции 
 

СО2 + Н2О  Н2СО3  Н  + НСО3  
енно снижается до 5,5. 

Водородный показатель морской воды около 8,0. Сок большинства 
фруктов и ягод имеет кислотную среду с рН = 2,6–4,4. Физиологические 
жидкости организма имеют различное значе

 – 7,7, пот – 7,4, слюна – 6,51, моча – 5,8, желудочный сок – 1,65. 
 

Пример 28. Вычислить водородный показатель растворов соляной кислоты 
СМ = 0,005 М) и гидроксида калия (СМ = 4,2·10–3 М). (

нных раствора – это растворы сильных эл
диссоциируют необратимо: 

 
+ -
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Поскольку из одной молекулы HCl и из одной формульной единицы КОН об-
разуется по одному иону H+ или ОН-, то их концентрации в растворах равны концен-
трациям самих исходных веществ. 

 

1) Вычисляем рН раствора соляной кислоты: 
 

рН = –lg[H+] = –lg 0,005 = 2,30 
 

2) Вычисляем рОН раствора гидроксида калия: 
 

рОН - –3

 
 = –lg[ОH ] = –lg 4,2·10  = 2,38 

3) Вычисляем рН раст

нтрацию ОH--ионов в растворе, водородный по-
казат

Решение. 1) Сначала вы в водорода: 
+  5,25·10-4 моль/л 

 

2) Зная концентра числить концентрацию 
ОH--ионов: 

вора гидроксида калия: 
 

рН = 14 – рОН = 14,00 – 2,38 = 11,62 
 

Ответ. 2,30; 11,62 
 

 29. Вычислить концеПример
ель рН которого равен 3,28. 

числяем концентрацию катионо
 

+ +рН = –lg[H ];     lg[H ] = –3,28;     [H ] =

цию катионов водорода, можно вы

 
+ -Кw = [Н ]·[ОН ] 
 

4

14
w

1025,5]H[ ⋅
 

101K
]OH[

−+
− ⋅

==  = 0,19·10-10 моль/л 

Ответ. 1,9·10–11 моль/л 
 

нстанта её дис-
социации К = 6,2

HCN  Н+ + СN–, 
 

поэтому задачу решаем в такой : сначала вычисляем степень 
диссоциации, затем концентрацию H+-ионов в растворе и после этого рН. 

1) Степень электролитической диссоциа  закону разбавления 
Оствальда: 

 

−

Пример 30. Вычислить рН раствора циановодородной кислоты (ко
·10–10) с молярной концентрацией 0,17 М. 

Решение. Циановодородная кислота, как слабый электролит, диссоциирует об-
ратимо: 

последовательности

ции вычисляем по

α = 
C 

 = K  
17,0

 = 102,6 10−⋅ 10−

 = α·С( –5  = 1,0·10–5 
 

5−100,61047,36 ⋅=⋅  
 

2) Определяем концентрацию катионов водорода: 
 

HCN) = 6,0·10 ·0,17]H[ +

3) Вычисляем водородный показатель: 
 

рН = –lg[H+] = –lg1,0·10–5 = 5 
 

Ответ. рН = 5 

 52



Для экспериментального определения рН используются индикаторы, 
концентрационные (гальванические) ементы, специальные приборы – 
рН-метры и метод титрования растворов. 

анические вещества, ок-
раска которых меняетс  ионов водорода. 

В таблице 5 приведены   
инди

Т а б л и ц а   5 

Характеристики важнейших индикаторов 

эл

В качестве индикаторов используются орг
я в зависимости от концентрации

 характеристики наиболее распространённых
каторов. 

 

 
Окраска  

Индикатор 
РН 

перехода 
окраски в кислотной 

среде 
в щелочной 

среде 
Лакмус 
Фенолфталеин 
Метиловый кр

5–8 
8,3–10 

Красная 
Бесцветная 

Синяя 
Красная 

асный 
Метиловый оранжевый 
Метиловый фио
Тимоловый ний 
Тимолф
Индиго

4,2–6,3 
3,1–4,4 

Красная 
Красная 

Жёлтая 
Бесцветная 
Г

Жёл
Жёл

олетово-голубая 

Жёл

тая 
тая 

летовый 0–3 Жёлто-зелёная Фи
си

талеин 
кармин 

8–9 
9,3–10,8 
12–14 олубая 

Синяя 
Синяя 

тая 
 

следнее время всё ч исп я универсальный индика-
т ольких индикаторов ропи циальная 
б ально ка ледоват зменяется 
о  сре

В по аще ользуетс
ор – смесь неск , которой п тана спе
умага. Цвет универс го инди тора пос ельно и
т красного в кислотной де (pH ≤  4) через жёлтый ), зелёный 

( до ф тов  (
 с по ью н

с  опускае э руго род являет-
с водородным д движ ла (Е) та-
ого элемента связана с концентрацией H -ионов в исследуемом раство-
ре и 

 к
авен водо-

 (рН = 6
рН = 7) и синий (рН = 8) 

ии рН
иоле ого в щелочной

рацион
рН = 9). 

мента в ис-При определен
ор

мощ концент ого эле
ледуемый раств тся один 

о
лектрод, а д

тро
й элект

я стандартным  электр ом. Элек
+

ущая си
к

с рН этого раствора уравнением Нернста: 
 

Е = –0,059·lg[H+] = 0,059·рН. 
 

Пример 31. Электродвижущая сила онцентрационного элемента, собранного 
для определения водородного показателя раствора равна 0,145 В. Чему р
родный показатель этого раствора? 

Решение.  

.5,2
059,0
145,0

059,0
ЭДСpH ===

 
Ответ. 2,5 
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Прибор, называемый рН-метром, также представляет собой гальва-
нический элемент. Его рабочий электрод изготовлен из специального 
текла; потенциал кот ла элемента линейно 
зависят от рН раствора

ывается такое исследование, когда один 
раст чий раствор) небольшими порциями, обычно по каплям, 
добавляется к другому (титруемому). Концентрация рабочего раствора 
точно известна. При смешивании растворов протекает реакция, момент 
окончания

Решение. 1) Находим средний об раствора щёлочи, израсходованный на 
титрование: 

сляем эквивалентную 
конце

с орого и электродвижущая си
. 

Наиболее точно концентрация катионов водорода (кислот) и гидро-
ксид-ионов (щелочей) определяется методом титрования. 

Титрованием в химии наз
вор (рабо

 которой (точка эквивалентности) фиксируется инд
Зная объём рабочего раствора и его концентрацию, можно точно опре-
делить концентрацию вещества в титруемом растворе. 

Титрование бывает основно-кислотным, окислительно-восстанови-
тельн

икатором. 

ым, осадительным, комплексообразовательным. Для определения 
концентрации кислот и щёлочей используется основно-кислотное титро-
вани кислоту титруют щёлочью (или щёлоче, в котором ь кислотой), а 
точку эквивалентности определяют с помощью одного из индикаторов, 
приведённых в таблице 5. Результаты титрования соответствуют закону 
эквивалентов для реакций в растворах: 
 

Vк·Сэк. к = Vщ·Сэк. щ   , 
 

где Vк и Vщ – объёмы кислоты и щёлочи, Сэк. к и Сэк. щ – их эквивалент-
ные концентрации в титруемом и рабочих растворах. 

По этому соотношению вычисляют эквивалентную концентрацию 
кислоты (щёлочи) в растворе, а по ней – водородный показатель и дру-
гие виды концентрации исследуемого раствора (молярную, титр, и т.д.). 
 

Пример 32. Для определения концентрации и рН раствора соляной кислоты 
провели три раза титрование 50 мл этой кислоты децинормальным раствором КОН. 
Расход щёлочи в каждом из трёх опытов составил 12,6 мл, 12,4 мл и 12,5 мл. Вычис-
лить концентрацию и рН раствора. 

 

ъём  

Vщ = 1/3(12,6 + 12,4 + 12,5) = 12,5 мл 
 

2) По закону эквивалентов для реакций в растворах вычи
нтрацию раствора соляной кислоты, которая равна молярной: 

 

025,0
50

1,05,12
V
CV

С
к

щ,экщ
к,эк =

⋅
=

⋅
=  н.;   CМ = 0,025 М 

 

3) В растворе соляной кислоты концентрация Н+-ионов равна концентрации 
самой кислоты вследствие её полной диссоциации. Вычисляем рН раствора: 

 

рН = –lg[H+] = –lg0,025 = 1,6 
 

 

Ответ. СМ = 0,025 М;  рН = 1,6 
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3.8. Буферные растворы 
 
Буферными назы й слабой кислоты с 

её со
ии (в опреде-

лённых пределах) концентрации и состава раствора
В химической практике, в особенности й химии, ис-

оль

; 
1M NH4OH + 1M N , pH ≈ 9,20; 
1M NaH2PO4 + 1M Na HPO  – фосфатный
1M HCOOH + 1MH фер, pH ≈ 3,80; 

ер 

рует 
обра

 

При а-
жению

ваются водные растворы смесе
лью или слабого основания с его солью, которые поддерживают 

значение водородного показателя постоянным при изменен
. 

 в аналитическо
п зуются следующие буферные растворы: 

 

1M CH3COOH + 1M CH3COONa – ацетатный буфер, pH ≈ 4,74
H4Cl – аммонийный буфер

2 4

COONH4 – формиатный бу
 буфер, pH ≈ 6,60; 

0,05M NaHCO3 + 0,05M Na2CO3 – карбонатный буфер, pH ≈ 9,93. 
 

Самыми распространёнными из них являются ацетатный буфер (ки-
слотная среда) и аммонийный буфер (щелочная среда). Рассмотрим ме-
ханизм действия этих буферных растворов. 

 
3.8.1. Ацетатный буф

 

Слабая уксусная кислота в составе ацетатного буфера диссоции
тимо по схеме: 
 

CH COOH  H+ + CH COO-. 3 3

этом её константа кислотной диссоциации (Кк) соответствует выр
: 

[ ] [ ]
[ ]COOHCH

COOCHΗК
3

3
К

−+ ⋅
= , 

 

а концентрация H+-ионов равна: 
 

[ ] [ ]
[ ]−COOCH3

При введении в ого электролита) он 

CH3COONa = Na+ + CH3COO-, 
 

и в результате резкого увеличения концентраци 3COO--ионов диссо-
циация уксусной кислоты, в соответствии с принципом Ле Шателье, по-

 растворе практически вся не 
овесная молярная концентрация в вы-

−
+ =

COOCHKH 3K . 
 

раствор ацетата натрия (сильн
практически полностью диссоциирует по схеме: 

 

и CH

давляется. Уксусная кислота в буферном
диссоциирована, поэтому её равн
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ражении для КК и [Н+] равна исходной концентрации кислоты Скисл, а 
равновесная молярная концентрация CH3COO -ионов равна исходной 
концентрации соли Ссоли, то есть:  

соли

Тогда выражение для +  записать так: 
 

-

 

[CH3COOH] = Скисл;     [CH3COO-] = С  
 

 концентрации Н -ионов можно

[ ]
соли

.кисл
К С
СКН ⋅=+ , 
 

из которого видно, что концентрация Н+-ионов в буферном растворе, а 
следовательно, и водородный показатель раствора определяется не аб-
солютными значениями концентраций кислоты и соли в растворе, а от-
ношением их концентраций. При разбавлении буферных растворов во-
дой отношение концентраций кислоты и соли остаётся таким же, каким 
оно было в и ция Н+-ионов 

 поч-
ти не изменяется и при добавлении некоторого количества сильной ки-
слоты или щелочи. 

Если в буферный раствор добавлена сильная кислота, то введённые 

н
рном растворе содержится 1 моль 

CH C

ый раствор добавлена щелочь, то введённые OH--
ионы

3COOH = CH3COO- + H2O. 

Опытные данные  0,1 моль NaOH к 
ацет

 

ентрациях кислоты и соли, равных 1 М, концентрация Н -
: 

сходном растворе, поэтому концентра
и pH раствора почти не меняется. 

Но концентрация Н+-ионов в буферном растворе и pH раствора

Н+-ионы связываются с ацетат-ионами в недиссоциирующие молекулы 
слабой уксусной кислоты: 

 

H+ + CH3COO- = CH3COOH. 
 

Соотношение концентраций кислоты и её соли при этом изменяет-
ся, но до определённого предела это влияет а значение pH незначи-
тельно. Например, если в буфе

3 OOH и 1 моль CH3COONa, то прибавление 0,1 моль HCl изменяет 
его pH от 4,74 до 4,67. 

Если в буферн
, которые могли бы повлиять на значение pH, связываются кисло-

той с образованием воды и ацетат-ионов по реакции 
 

OH- + CH
 

 показывают, что прибавление
атному буферу повышает pH раствора незначительно: с 4,74 до 4,84. 

 

Пример 33. Вычислить pH ацетатного буфера при концентрациях CH3COOH и 
CH3COONa, равных 1 моль/л, и при разбавлении раствора в 10 и в 100 раз; по ре-
зультатам вычислений сделать вывод. 

Решение. 1) При конц +

ионов и pH раствора равны
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[ ] 55

соли

.кисл
K 108,1

1
1108,1

С
CKH −−+ ⋅=⋅⋅=⋅=  

 

pH = –lg[H+] = –lg(1,8·10-5) = 5 – lg1,8 = 5 – 0,26 = 4,74 

2) При разбавле кислоты и соли ста-
новят

 

нии раствора водой в 10 раз концентрации 
ся равными 0,1 М. Вычисляем [Н+] и pH: 
 

[ ] 55.кисл 108,11,0108,1CKH −−+ ⋅=⋅⋅=⋅= ;   pH = 4,74 
соли

K 1,0С
 

3) При разбавлении раствора в 100 раз концентрации кислоты и соли становят-
ся равными 0,01 М. В этом случае: 

 

[ ] 55

соли

.
K 108,1

01,0
01,0108,1

С
K −− ⋅=⋅⋅= ;   pH = 4,74 

 

. При разбавлении буферного раствора его водородный показатель не 
изменяется. 

 

Решение. 1) В исходном растворе, объём которого , количества 
CH3COOH и CH3COONa одинаковые и равны 0,1 моль к чество HCl в 
100 мл децимолярного раствора, прибавленного к буферу, составляет 0,01 моль. 

3COOH + NaCl 
 

образуется эквивалентное соляной кислоте количество ук ты и расходу-
ется эквивалентное количество соли ацетата натрия. Следовательно, в новом раство-
ре ко

0,1 + 0,01 = 0,11 моль, 

, что объём буферного раствора после прибавления соляной кисло-
ты ст

кислCH+ ⋅=

Вывод

 

Пример 34. К 100 мл 1 М ацетатного буферного раствора прибавили 100 мл 
децимолярной соляной кислоты. Вычислить водородный показатель нового раствора
и сделать вывод. 

равен 100 мл
аждого. Коли

2) В результате протекания реакции 
 

CH3COONa + HCl = CH

сусной кисло

личество CH3COOH равно: 
 

 
а количество CH3COONa равно 0,09 моль (0,1 моль – 0,01 моль). 

3) Учитывая
ал равным 200 мл (или 0,2 л), вычисляем концентрацию кислоты и соли в но-

вом растворе: 

2,0
С .кисл  = 0,55 М11,0

= ;   
2,0
09,0Ссоли =  = 0,45 М 

 
4) Вычисляем кон и его водородный по-центрацию Н+-ионов в новом растворе 

казатель: 

[ ] 55 102,255,0108,1Н −−+ ⋅=⋅⋅=  
45,0

 раствора увеличи-
вается в 2 раза, но pH раствора изменяется незначительно. 

 
pH = –lg2,2·10-5 = 4,66 

 
Вывод. При добавлении соляной кислоты объём буферного
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3.8.2. Аммиачный буфер 
 

В аммиачном буферном растворе слабое основание – гидроксид 
аммония диссоциирует обрати е: 

 

NH4OH  NH4
+  + OH- 

4OH не существует, а на ионы NH4
+ и OH- диссоциирует гидрат аммиака 

NH3·H2O, образующийся за счёт водородной связи ежду этими молекулами. 
 

При этом его константа основной диссоциации (Ко) определяется 
выражением 

мо по схем

 

Примечание. Установлено, что в растворе аммиака гидроксид аммония 
NH

 м

[ ] [ ]
[ ]OHNH

OHNHK
4

4
O

−+ ⋅
= , 

 

а равновесная концентр
 

ация OH--ионов равна: 

[ ] [ ]
[ ]+

− ⋅
= 4O

NH
OHNHKOH

4

 
 

 введении в раство как сильный электро-
лит, полно

 

что 
ака). 

Таким образом, равновесная концентрация недиссоциированного 
NH4OH в буферном растворе равна его исходной молярной концентра-

4
+ – исходной концен-

рации хлорида аммония (Ссоли). Тогда выражение для концентрации 
OH--ионов можно записать в следующем виде: 

 

При р хлорида аммония он, 
стью диссациирует по схеме: 

 

NH4Cl = NH4
+ + Cl-, 

приводит к подавлению диссоциации гидроксида аммония (точнее, 
гидрата амми

ции (Сосн.), а равновесная концентрация ионов NH
т

[ ]
соли

из которого следует, что к нов в буферном растворе, 

 
 

 

.осн
O С

CKOH ⋅=− , 
 

онцентрация ОН--ио
а следовательно, и pH раствора определяется не абсолютными значе-
ниями концентраций аммиака и хлорида аммония, а их отношением. По-
этому, как и в случае ацетатного буфера, при разбавлении раствора во-
дой отношение концентраций аммиака и соли не изменяется и водород-
ный показатель раствора, равный 9,20, также не изменяется. 

 

 58



3.8.3. Карбонатный и фосфатный буферы 
 

Соли карбонатного буферного раствора NaHCO3 и Na2CO3 диссо-
циируют по схеме: 

 

NaHCO3 = Na+ + HCO3
-,   Na2CO3 = 2Na+ + CO3

2-, 

PO4 диссо-
циируют по схемам: 

 

N PO4
2-. 

+ 2- 2-
 

3.8 ь 
 

Способность буфе д ь значение pH посто-
янны

ть значительное количество сильной кислоты или 
щёлочи, то п зателя. 
Предельное б влении 
кото

Определим буферну аствора по отношению к 

ацетата  
 – по 1 ь этого раствора ра-

вен 4,74, а при умен равным 3,74. Этому 
значению pH соответс онов 1,8·10-4, которая 
в 10  больше, чем в -5). Десятикратное уве-
личе

 

поэтому кислотой в растворе являются HCO3
--ионы, а солью CO3

2--ионы. 
При прибавлении к такому раствору кислот или щелочей происходит 
связывание H+- или ОН--ионов в результате протекания реакций: 

 

CO3
2- + H+ = HCO3

- ; 
 

HCO3
- + OH- = CO3

2- + H2O. 
 

Соли фосфатного буферного раствора NaH2PO4 и Na2H

aH2PO4 = Na+ + H2PO4
-,   Na2HPO4 = 2Na+ + H

 

При прибавлении к такому раствору сильной кислоты катионы во-
дорода связываются гидрофосфат-ионами: 

 

H  + HPO4  = H2PO4 , 
-а при прибавлении щёлочи анионы ОН  связываются дигидрофосфат-

ионами: 
OH- + H2PO4

- = HPO4
2- + H2O. 

 
.4. Буферная ёмкост

рного раствора под ерживат
м (точнее, близким к постоянному) не беспредельна: если к буфер-

ному раствору добави
роизойдёт заметное изменение его водородного пока
количество кислоты или щёлочи (в моль/л), при до а

рого к буферному раствору его pH изменяется на единицу, называ-
ется буферной ёмкостью этого раствора. 

ю ёмкость ацетатного р
сильной кислоте, например к соляной. 

Напомним, что концентрации уксусной кислоты и  натрия в
этом растворе моль/л. Водородный показател

ьшении на единицу он станет 
твует концентрация Н+-и
исходном растворе (1,8·10раз

ние концентрации Н+-ионов произойдёт в том случае, если отноше-
ние концентраций уксусной кислоты и ацетата натрия после добавления 
соляной кислоты станет в 10 раз больше, чем в исходном растворе. 
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Неизвестное количество соляной кислоты (моль/л), которое можно 
прибавить к 1 л исходного буферного раствора, обозначим Х. Тогда в 
результате реакции HCl с CH3COONa концентрация уксусной кислоты 
в растворе на эту величину повысится, а концентрация соли понизится. 
Новы

 

е концентрации кислоты и соли будут равны: 
 

Скисл = 1 + Х;     Ссоли = 1 – Х, 

а их отношение  10
Х1
Х1
=

−
+ ,  откуда Х = 0,82 моль/л HCl. 

Также несложно вычислить буферную ёмкость ацетатного раствора 
по отношению к щёлочи; она равна 0,82 моль/л NaOH. 

Для аммонийных буферных растворов с различной исходной кон-
центрацией NH4OH и NH4Cl (0,1 M и 1 М) установлено, что значения их 
водородных показателей при прибавлении щёлочи и кислоты изменяют-
ся та

 
буферно

pH 
уферного раствора 

к, как показано в табл. 6. 
 

Т а б л и ц а   6 
 

Водородный показатель аммонийных буферных растворов 
при добавлении к ним щёлочи и сильной кислоты 

 

pH
го раствора б

Добавлено 
NaOH, 

,1 М М 1 М 
моль/л 

0 1 М 
моль/л 

0,1 

Добавлено 
HCl, 

0,00 9,20 9,20 0,00 9,20 9,20 
0,01 9,33 9,25 0,01 9,16 9,24 
0,10 11,12 9,33 0,10 5,12 9,16 
1,00 13,65 9,72 1,00 0,35 4,62 
 
Таким образом, расчёты и экспериментальные исс

ферной ёмкости буферных растворов приводят к следующ
1. остью 

и сохраняют делённого 
к слоты ил лочи. 

н ш е -
нен ерн

ные ы широко испо я в ан еской и: 
проц  осажде раздел , экстра  и други можны ь в 
определённых пределах pH воров, можно ть, ис уя 
различные буфе раств уферн астворы ют огромную 
роль оцесса текаю в живо анизме,  
постоянство pH лимф .д. 

ледования бу-
им выводам: 

Буферные растворы обладают определённой буферной ёмк
 близкие значения pH только до прибавления опре

оличества ки
ер

и щё
2. Буф ая ёмкость тем боль

ого раствора. 
е, ышчем в концентрация компо

тов буф
Буфер раствор льзуютс алитич  хими
ессы ния, ения кции е воз  лиш

 раст
оры.Б

 что 
ые р

созда
 игра

польз
рные 
х, про в пр щих м орг они поддерживают
крови, ы и т
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Глава 4. 
ИОННАЯ ТЕОРИЯ КИСЛОТ И ОСНОВАНИЙ 

 
Представление о кислотах как о своеобразном типе химических со-

единений возникло ещё во времена алхимии: термин «кислота» проис-
ходит от лат. «acidum» (кислый вкус) или «acetum» (уксус). Так же давно 
было установлено существование соединений, обладающих противопо-
ложными свойствами; их получали из коры растений (арабск. «аlcali») и 
называли щёлочами. 

Автором первой теории кислот был А. Лавуазье, согласно которой 
кислота – это кислородсодержащее соединение, и общие свойства ки-
слот объясняются присутствием в них кислорода. Теория Лавуазье была 
признана неверной после изучения соляной (HCl) и других кислот 
(HI, HCN), которые не содержат кислорода. 

В результате многочисленных исследований, проведенных Г. Дэви, 
Ж. Гей-Люсаком, Ю. Либихом и др., химики пришли к выводу, который 
чётко сформулировал Либих, что кислотой следует считать соединение, 
содержащее водород, который может быть замещён на металл. 

Представления о кислотах и основаниях изменились с появлением 
теории электролитической диссоциации (С. Аррениус, 1887). Сформу-
лированные в ней понятия кислоты и основания используются до на-
стоящего времени в виде ионной теории кислот и оснований. 

 
4.1. Кислоты 

 

Характерные свойства кислот, которые проявляются в водных рас-
творах (кислый вкус, изменение цвета индикаторов, взаимодействие с 
основаниями с образованием соли и воды и т.д.), в ионной теории объ-
ясняются присутствием в растворах катионов водорода. Если их нет, то 
и кислотные свойства не проявляются. Например, сухой хлороводород 
на лакмус и на металлы не действует. Поэтому в ионной теории кисло-
ты определяются как электролиты, диссоциирующие с образованием 
катионов водорода и анионов кислотных остатков, например: 

 

HCl = H+ + Cl–;     HNO3 = H+ + NO −
3 ;     HCN  H+ + CN–. 

 

Катион водорода – элементарная частица протон, радиус которой в 
105 раз меньше атомов водорода. Из-за ничтожного размера и положи-
тельного заряда протон энергично взаимодействует с водой: внедряется 
в электронную оболочку молекул Н2О с образованием катионов гидро-
ксония: 

H+ + H2O = H3O
+;   ΔH0 = –707 кДж. 
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Катион гидроксония также взаимодействует с водой с образованием 
гидратированных катионов гидроксония: 

 

H3O
+ + nH2O = H3O

+·nH2O;   ΔH0 = –460 кДж . 
 

В образующихся гидратах возможно дальнейшее взаимодействие 
катионов H3O

+ с водой с образованием более сложных катионов H5O . 
Но обычно схемы диссоциации кислот записываются с образованием 
простых катионов H+, хотя имеются в виду гидратированные катионы 
гидроксония. 

+
2

В зависимости от числа образующихся при диссоциации катионов 
водорода различают кислоты одноосновные (HF, HCl, HBr, HI, HCN, 
HNO3, HClO, HClO2, HClO3, HClO4 и др.), двухосновные (H2S, H2SO4, 
H2CO3, H2C2O4 и др.) и многоосновные (H3PO4, H4P2O7, H5IO6 и др.). 

Двухосновные и многоосновные кислоты диссоциируют ступенча-
то, причём, константа диссоциации каждой последующей степени резко 
уменьшается по сравнению с предыдущей, например: 

 

H3PO4  H+ + H2PO ; K1 = 7,1·10–3. −
4

 

H2PO   H+ + HPO ; K2 = 6,2·10–8. −
4

−2
4

 

HPO   H+ + PO ;  K3 = 5,0·10–13. −2
4

−3
4

 

Константа диссоциации характеризует силу кислоты. Сила беcкис-
лородных кислот зависит от длины, энергии и полярности химической 
связи между атомами водорода и кислотного остатка. Например, в ряду 
HF – HCl – HBr – HI сила кислот возрастает, так как увеличивается дли-
на и уменьшается энергия связи. Аналогичная зависимость наблюдается 
в ряду H2O – H2S – H2Se – H2Te. Но при сравнении H2S и HCl сила вто-
рой кислоты намного больше вследствие увеличения электроотрица-
тельности хлора и полярности химической связи H–Cl. 

В случае кислородосодержащих кислот наибольшее влияние на их 
силу оказывает полярность связи H–O, которая зависит от состава (фор-
мулы) кислоты. 

В молекулах кислородосодержащих кислот содержатся атомы ки-
слорода двух типов: 1) связанные только с кислотообразующим элемен-
том (негидроксидные атомы кислорода) и 2) связанные одновременно 
как с кислотообразующим элементом, так и с атомами водорода (гидро-
ксидные атомы). Например, в ряду HСlO – HClO2 – HClO3 – HClO4 число 
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негидроксидных атомов кислорода увеличивается от 0 до 3, что следует 
из структурных формул этих кислот: 

 

                                                                               О                     О          
                                                                               ║                     ║ 

H – O – Cl;     H – O – Cl = O;     H – O – Cl      H – O – Cl = O. 
                                                                               ║                     ║              
                                                                               О                     О 

 
Негидроксидные атомы кислорода оттягивают на себя электронное 

облако связи H–O, что увеличивает полярность этой связи. Поэтому чем 
больше в кислоте негидроксидных атомов кислорода, тем кислота сильнее. 

В зависимости от числа негидроксидных атомов кислорода все ки-
слородсодержащие кислоты подразделяются на четыре типа: 

 

1. Негидроксидные атомы кислорода отсутствуют, то есть их число 
равно нулю, например HClO, HBrO, HIO, H3BO3, H3AsO3, H4SiO4, 
H6TeO6. Общая формула этих кислот HnЭОn. Это очень слабые кислоты, 
константы диссоциации которых К (или К1) < 10–7. 

 

2. Число негидроксидных атомов кислорода равно 1, например 
HClO2, H2SO3, H2CO3, H2SIO3, H3PO4. Общая формула этих кислот 
НnЭОn+1. Это слабые кислоты, константы диссоциации которых К1 нахо-
дятся в интервале от 10–2 до 10–7. 

 

3. Число негидроксидных атомов кислорода равно 2, например 
HNO3, HClO3, H2SO4, H2SeO4, HPO3. Общая формула этих кислот 
HnЭOn+2. Это сильные кислоты, константы диссоциации которых К1 на-
ходятся в интервале от 10–2 до 103. 

 

4. Число негидроксидных атомов кислорода равно 3, например 
HClO4, HMnO4. Общая формула этих кислот HnЭOn+3. Это очень сильные 
кислоты, константы диссоциации которых К1 > 103. 

 

Число негидроксидных атомов кислорода иногда называют фор-
мальным показателем кислоты. Если у нескольких кислот формальный 
показатель одинаков и одинаковая степень окисления кислотообразую-
щего элемента, то сила этих кислот уменьшается с возрастанием радиуса 
атома кислотообразующего элемента. Проявление этой закономерности 
можно показать на примере уменьшения констант диссоциации кислот в 
ряду HClO(5·10–8) – HBrO(2·10–9) – HIO(2·10–10). 

Основность большинства кислот равна числу атомов водорода в их 
молекулах. Но это правило имеет несколько исключений. Например, ос-
новность фосфористой кислоты H3PO3 равна двум, а фосфорноватистой 
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H3PO2 единице, так как в молекуле первой кислоты один атом водорода, 
а в молекуле второй кислоты два атома водорода связаны с атомом ки-
слотообразующего элемента фосфора не через «кислородный мостик», а 
непосредственно: 

 

                             
 

Эти атомы водорода при диссоциации кислот остаются в составе 
кислотных остатков. Первая кислота (двухосновная) диссоциирует в две 
ступени: 

 

H3PO3  H+ + H2PO ;  K1 = 8·10–3, −
3

 

H2PO   H+ + HPO ; K2 = 2,6·10–7, −
3

−2
3

 

а вторая (одноосновная) – в одну:  
 

H3PO2  H+ + H2PO −
2 ; K = 8,5·10–2. 

 

Ортоборная кислота Н3ВО3 является одноосновной кислотой. Её 
кислотность объясняется не диссоциацией самой кислоты, а реакцией: 

 

Н3ВО3 + H2O  Н+ + [В(ОН)4]
–;   К = 7,3·10–10, 

 

обратимое протекание которой обусловлено тем, что молекула Н3ВО3 
является акцептором ионов ОН- из-за наличия в атоме бора свободной 
орбитали. По этой причине формулу ортоборной кислоты иногда запи-
сывают в виде основания: B(OH)3. 

 
4.2. Основания 

 
Характерные свойства оснований в водных растворах (своеобраз-

ный «мыльный» вкус, взаимодействие с кислотами с образованием со-
лей, способность изменять цвета индикаторов иначе, чем изменяют ки-
слоты) объясняется присутствием в них гидроксид-ионов. Поэтому в 
ионной теории основания – это электролиты, диссоциирующие в 
растворах с отщеплением гидроксид-ионов ОН-, например: 

 

Са(OH)2 = СаOH+ + OH– – первая ступень диссоциации, 
 

СаOH+  Са2+ + OH– – вторая ступень диссоциации. 
 

Сила оснований определяется их растворимостью и полнотой элек-
тролитической диссоциации. Имеется точное число (11) сильных осно-
ваний, которые хорошо растворяются в воде и диссоциируют практиче-
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ски нацело. Это гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов: 
LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, FrOH, Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2, 
Ra(OH)2, а также гидроксид талия (І) TlOH. Они называются щелочами. 

Растворимое основание гидроксид аммония NH4OH, а также гидро-
ксид гидразиния N2H5OH, гидроксид гидроксиламиния NH3(OH)2 и не-
которые органические основания – слабые. Гидроксид аммония образу-
ется и диссоциирует при растворении аммиака в воде в результате про-
текания следующих обратимых процессов: 

 

NH3 + H2O  NH3·H2O  NH4OH  NH  + OH–;   К = 1,8·10–5. +
4

 

Примечание. В последние годы экспериментально установлено, что молеку-
лы NH4OH не существуют. Следовательно, ионы NH  и OH– образуются в резуль-
тате электролитической диссоциации непосредственно гидрата аммиака NH3·H2O. 

+
4

 

Все остальные основания – малорастворимые или практически не-
растворимые в воде вещества – являются слабыми. Конечно, из-за малой 
растворимости их растворы являются очень разбавленными и поэтому 
происходит практически полная электролитическая диссоциация (закон 
разбавления Оствальда), но концентрация ОН--ионов в растворах из-за 
малой растворимости оснований ничтожна. Утверждение некоторых ав-
торов о том, что гидроксиды Fe(OH)2, Cu(OH)2, Ni(OH)2 и другие подоб-
ные им малорастворимые и практически нерастворимые основания к 
слабым основаниям не относятся, поскольку подвергаются полной элек-
тролитической диссоциации, неправильное, так как показателем силы 
электролита является не степень, а константа диссоциации. 

Численные значения констант диссоциации большей части мало-
растворимых и практически нерастворимых оснований не определены. 
Но для некоторых из них они в химической литературе встречаются и 
свидетельствуют о том, что эти соединения являются слабыми электро-
литами. 

Например, для гидроксида желез (ІІ) приводятся следующие схемы 
диссоциации, выражения и численные значения констант ступенчатой 
диссоциации: 

Fe(OH)2(р)  Fe(OH)+(p) + OH–(p);   K1 = 
][Fe(OH)

]][OH[FeOH

2

−+
 = 6,2·10–5, 

 

FeOH+(p)  Fe2+(p) + OH–(p);   K2 = 
][FeOH

]][OH[Fe2

+

−+
 = 2,8·10–6. 

Суммарное равновесие: 
 

Fe(OH)2(p)  Fe2+(p) + 2OH–(p);   K = K1·K2 = 1,7·10–10. 
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Константа диссоциации слабого основания характеризует равнове-
сие между молекулами и ионами, находящимися в растворе. Вместе с 
тем, равновесие между ионами, находящимися в растворе и нераствори-
мым веществом характеризуется произведением растворимости. Напри-
мер, для гидроксида железа (II) выражения и численные значения ПР та-
ковы:  

 

Fe(OH)2(т)  FeOH+(p) + OH–(p);   ПР1 = [FeOH+]·[OH–] = 5·10–10. 
 

Fe(OH)2(т)  Fe2+(p) + 2OH–(p);      ПР2 = [Fe2+]·[OH–]2 = 1·10–15. 
 

Из значений ПР1 и ПР2 можно вычислить молярную концентрацию 
ионов в насыщенном растворе гидроксида железа (II); для ионов FeOH+ 
и OH- она равна 2,2·10–5 моль/л, а для ионов Fe2+ – 1,6·10–8 моль/л. 

Из произведения растворимости ПР2 и константы диссоциации 
суммарного равновесия К можно рассчитать концентрацию недиссоции-
рованных молекул Fe(OH)2 в растворе: 

 

[Fe(OH)2] = 
К

П 2Р  = 10

15

107,1
101

−

−

⋅

⋅
 = 5,9·10–6 моль/л 

 

Следовательно, концентрация молекул Fe(OH)2 и ионов FeOH+, Fe2+ 
и OH- в насыщенном растворе гидроксида железа (II) очень малы. 

 
4.3. Амфотерные основания 

 
Многие малорастворимые и практически нерастворимые основания 

взаимодействуют с образованием соли и воды не только с кислотами, но 
и со щелочами (именно со щелочами, а не с любыми основаниями). Та-
кие основания называются амфотерными (двойственными). Например, 
гидроксид цинка, взаимодействующий с кислотами: 

 

Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O, 
 

Zn(OH)2 + 2HNO3 = Zn(NO3)2 + 2H2O, 
 

взаимодействует и со щелочами: с расплавленными щелочами он обра-
зует оксоцинкаты, а с растворами щелочей – комплексные гидроксоцин-
каты: 

 

Zn(OH)2 + 2KOH (расплав) = K2ZnO2 + 2H2O, 
 

Zn(OH)2 + 2KOH(раствор) = K2[Zn(OH)4]. 
 

Двойственная природа амфотерных оснований связана с тем, что в 
водных растворах они диссоциируют одновременно по типу основания и 
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по типу кислоты. Например, схема равновесия (суммарного, учитываю-
щего две ступени диссоциации) в растворе гидроксида цинка без учёта 
гидратации ионов такова: 

 

2H+ + ZnO   Zn(OH)2  Zn2+ + 2OH–
 

−2
2

(раствор) 
↑↓ 

Zn(OH)2 
(осадок) 

 

В действительности это равновесие является более сложным, так 
как происходит гидратация молекул и ионов: 

 

2H3О
+ +[Zn(H2O)4]2+  Zn(OH)2(H2O)2  Zn(OH)4]2- + 2OH–

 
(раствор) 

↑↓ 
Zn(OH)2 
(осадок) 

 

В общем случае тип диссоциации гидроксида зависит от сравни-
тельной прочности и полярности связей Э–О и О–Н в его молекуле. 

Рассмотрим простейший гидроксид, формула которого ЭОН. Если 
более полярна и менее прочна связь Э–О, то вещество диссоциирует по 
типу основания (I), а если связь О–Н, то по типу кислоты (II): 

 

(I) Э+ + OH–  Э–О–Н Н+ + ЭО– (II). 
 

Полярность химической связи Э–О зависит от разности электроот-
рицательностей элемента Э и кислорода и поляризующего действия ка-
тиона Э+, а прочность этой связи – от радиуса катиона.  

Катионы щелочных (+1) и щелочноземельных (+2) металлов, а так-
же таллия (+1), лантана (+3) и лантаноидов (+2 и +3), некоторых пере-
ходных элементов в низших степенях окисления имеют большие разме-
ры и обладают относительно слабым поляризующим действием. В хи-
мических связях Э–О гидроксидов этих элементов преобладает ионная 
составляющая. Поэтому гидроксиды диссоциируют по типу оснований, 
а диссоциация по типу кислоты или вообще не идёт (щелочи), или на-
столько мала, что никак не проявляется. 

В периодах периодической системы увеличивается электроотрица-
тельность элементов и уменьшаются размеры их атомов, возрастает по-
ляризующее действие катионов, а степень ионности их связи с кислоро-
дом Э–О уменьшается. В результате основные свойства гидроксидов ос-
лабевают, а кислотные усиливаются. Например, в ряду 
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NaOH – Mg(OH)2 – Al(OH)3 – H2SiO3 – H3PO4 – H2SO4 – HClO4 
 

кислотные свойства соединений усиливаются, а основные ослабевают. 
Такая же закономерность наблюдается в изменении свойств гидро-

ксидов, образованных одним и тем же элементом при увеличении его 
степени окисления. Например в ряду 

 

Mn(OH)2 – Mn(OH)3 – Mn(OH)4 – H2MnO4 – HMnO4 
 

кислотные свойства соединений усиливаются, а основные ослабевают. 
В группах периодической системы электроотрицательность элемен-

тов уменьшается, размеры атомов увеличиваются, поляризующее дейст-
вие катионов уменьшается, а степень ионности их связи с кислородом 
увеличивается. В результате кислотные свойства гидроксидов умень-
шаются, а основные увеличиваются. Например в ряду 

 

H3BO3 – Al(OH)3 – Ga(OH)3 – In(OH)3 – Tl(OH)3 
 

кислотные свойства соединений ослабевают, а основные усиливаются. 
Существует разделение оснований на сильноамфотерные и слабо-

амфотерные. Но это разделение не имеет количественного критерия. 
К сильноамфотерным обычно относят те основания, которые взаимодей-
ствуют с разбавленными растворами щелочей. Это Be(OH)2, Zn(OH)2, 
Al(OH)3,  Ga(OH)3,  Sn(OH)2,  Pb(OH)2,  Cr(OH)3,  Sb(OH)3 и др. К слабо-
амфотерным относят те основания, которые взаимодействуют с концен-
трированными растворами и расплавами щелочей: Cu(OH)2, Mn(OH)2, 
Fe(OH)2,  Fe(OH)3,  Mn(OH)3,  Au(OH)3 и др. 

Количественным показателем амфотерности основания является 
значение константы его кислотной диссоциации. В принципе почти все 
основания, кроме щелочей, являются амфотерными, так как в их раство-
рах установлено существование анионов, содержащих металл. Но значе-
ния константы кислотной диссоциации различных оснований отличают-
ся на много порядков и поэтому концентрация анионов также отличает-
ся в тысячи раз. Предложено (Гуляницкий, Польша) считать амфотер-
ными те основания, константа кислотной диссоциации которых больше 
1·10–16 (порядок этой величины равен константе диссоциации воды). В 
этом случае растворимость основания в одномолярном растворе щелочи 
составляет более 0,01 моль/л. Основания, константа кислотной диссо-
циации которых равна или менее 1·10–16, предлагается считать неамфо-
терными (типичными). Соответствующая классификация оснований 
приведена в табл. 7. 
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Т а б л и ц а   7 
 

Константы кислотной диссоциации некоторых оснований 
 

Характе-
ристика 
амфотер-
ности 

 
Вещество 

 
К 

Характери-
стика амфо-
терности 

 
Вещество 

 
К 

Al(OH)3 2,5·10–13 Cu(OH)2 1·10–16 

Cr(OH)3 4·10–15 AgOH 2·10–18 

Sn(OH)2 2,5·10–15 Ni(OH)2 6·10–19 

Ga(OH)3 1·10–15 Fe(OH)2 4·10–19 

Pb(OH)2 8·10–16 Cd(OH)2 2·10–19 

Zn(OH)2 6·10–16 Mn(OH)2 1·10–19 

  Ca(OH)2 8·10–20 

Амфо-
терные 
основа-
ния 

  

Неамфо-
терные 
основания 

Bi(OH)3 5·10–20 
 
Но к данным табл. 7 следует относиться критически. Например, из 

химической практики известно, что гидроксид цинка более амфотерен, 
чем гидроксиды хрома (III) и свинца (II), а из таблицы следует обратное. 
Имеются сведения о том, что константы диссоциации гидроксида галлия 
по типу кислоты и основания приблизительно одинаковые и равны 10–12, 
а в таблице приводится значение К в 1000 раз меньшее. 

 
4.4. Амфотерность кислот 

 
В ионной теории амфотерность рассматривается только как свойст-

во оснований. Но в связи с тем, что в периодах, в группах и с увеличени-
ем степени окисления элемента свойства гидроксидов изменяются по-
степенно, а не скачкообразно, то многие кислоты должны иметь свойст-
ва оснований. Практика показывает, что это действительно так: многие 
кислоты взаимодействуют с другими кислотами, то есть проявляют 
свойства не только кислот, но и оснований, следовательно, они являются 
амфотерными веществами.  

Амфотерными являются оловянная H2SnO3, мышьяковистая 
H3AsO3, теллуристая H2TeO3, азотистая HNO2 кислоты; слабые признаки 
амфотерности проявляют ортоборная кислота H3BO3, кремниевые 
H2SiO3 и H4SiO4 и германиевые H2GeO3 и H4GeO4 кислоты, а также селе-
нистая кислота H2SeO3. Для некоторых амфотерных веществ общепри-
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нятые формулы не соответствуют соотношению их основно-кислотных 
свойств. Так, формула гидроксида марганца (IV) записывается в виде 
основания Mn(OH)4, хотя у этого соединения преобладают кислотные 
свойства. Наоборот, у амфотерной йодноватой кислоты HIO преоблада-
ют основные свойства. Об этом свидетельствуют значения констант её 
диссоциации: кислотной Кк (1·10–11) и основной К0 (3·10–10). 

Даже некоторые сильные кислоты являются амфотерными. Напри-
мер, азотная кислота взаимодействует с более сильными кислотами – 
хлорной с образованием перхлората нитрозила NO2ClO4 и с серной с об-
разованием гидросульфата нитрозила NO2HSO4: 

 

HNO3 + HClO4 = NO2ClO4 + H2O, 
 

HNO3 + H2SO4 = NO2HSO4 + H2O. 
 

Эти взаимодействия являются следствием диссоциации азотной ки-
слоты не только по кислотному типу (I), но и по типу основания (II): 

 

HNO3 = H+ + NO  (I);     NO2OH  NO  + OH– (II). −
3

+
2

 

В среде более сильных кислот (HClO4 и H2SO4) диссоциация по ти-
пу кислоты, в соответствии с принципом Ле-Шателье, подавляется, а по 
типу основания усиливается. 

Таким образом, амфотерность является универсальным свойством  
всех гидроксидов – и оснований, и кислот. 

 
4.5. Cоли 

 
В ионной теории соли рассматриваются как продукты взаимо-

действия кислот и оснований и как электролиты, которые в водных 
растворах диссоциируют на катионы металлов (или аммония) и 
анионы – кислотные остатки. 

Cредние (нормальные) соли, как правило, являются сильными элек-
тролитами и диссоциируют в одну ступень независимо от числа ионов, 
входящих в формальную единицу вещества: 

 

NaCl = Na+ + Cl–, 
 

K3PO4 = 3K+ + PO , −3
4

 

Al2(SO4)3 = 2Al3+ + 3SO . −2
4
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Кислые соли диссоциируют ступенчато. На первой (необратимой) 
ступени образуются катионы металла и гидроанионы, а на последующих 
ступенях гидроанионы диссоциируют с отрывом катионов водорода, 
например: 

KH2PO4 = K+ + H2PO ; −
4

 

H2PO   H+ + HPO ; −
4

−2
4

 

HPO   H+ + PO . −2
4

−3
4

 

Также ступенчато диссоциируют основные соли, например: 
 

Cr(OH)2Cl = Cr(OH) + Cl–; +
2

 

Cr(OH)   CrOH2++ OH–; +
2

 

CrOH2+  Cr3+ + OH–. 
 

Первая ступень диссоциации кислых и основных солей протекает 
практически необратимо, а последующие – обратимо. Поэтому концен-
трация Н+-ионов в растворах кислых солей и ОН--ионов в растворах ос-
новных солей невелика. В некоторых случаях, например при написании 
ионных уравнений (см. гл. 5), диссоциация гидроанионов и гидроксока-
тионов не учитывается. 

Большинство солей относятся к сильным электролитам. Но некото-
рые соли являются слабыми электролитами. Это те соли, катионы кото-
рых обладают сильным поляризующим действием, а анионы легко поля-
ризуется. По различным литературным источникам к слабым электроли-
там относятся соли: ZnCl2,  ZnI2,  CdCl2,  CdI2,  Fe(SCN)3,  Mg(CN)2,  
HgCl2,  Hg(CN)2,  Hg2Cl2,  Pb(CH3COO)2. 

 

Ионная теория применима для водных растворов, а в связи с тем, 
что водные растворы широко применяются в химии и химической тех-
нологии, эта теория сохраняет своё первостепенное значение. 

На основе ионной теории разработана классификация неорганиче-
ских соединений. 

Большим достижением ионной теории является объяснение посто-
янства теплового эффекта реакций нейтрализации. Это явление объясня-
ется тем, что все процессы нейтрализации сводятся к одной реакции: 

 

H+ + OH– = H2O. 
 

Многие кислоты используются в качестве катализаторов. Каталити-
ческие свойства кислот ионная теория кислот и оснований объясняет 
высокой подвижностью катионов водорода. 
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Глава 5. ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 
 

5.1. Типы ионообменных реакций 
 
В растворах электролитов реакции осуществляются между ионами. 

Если такие реакции сопровождаются изменением степени окисления 
элементов, то они называются окислительно-восстановительными, а ес-
ли степени окисления не изменяются, то ионообменными или, для крат-
кости, ионными. К таким реакциям относятся взаимодействия кислот с 
основаниями (основно-кислотные реакции), кислот и щёлочей с солями, 
солей с солями, реакции гидролиза и комлексообразования. 

Ионообменные реакции идут при обычной температуре с большой 
скоростью практически мгновенно. Это обусловлено очень низкой энер-
гией активации, так как взаимодействие противоположных ионов или 
ионов с нейтральными молекулами требует небольшой избыточной 
энергии (энергии активации) только на разрушение непрочных гидрат-
ных оболочек. 

Практически необратимо идут такие ионообменные реакции, в ко-
торых образуются слабые электролиты, осадки малорастворимых и 
практически нерастворимых веществ, газы, комплексные соединения. 
Например: 

 

KOH + HCl = KOH + H2O – слабый электролит, 
 

BaCl2 + Na2SO4 = 2NaCl + BaSO4↓ – нерастворимое вещество, 
 

K2S + H2SO4 = K2SO4 + H2S↑ – газообразное вещество, 
 

2KCN + AgNO3 = KNO3 + K[Ag(CN)2] – комплексное соединение. 
 

Кроме таких, довольно простых ионообменных реакций, часто 
встречаются более сложные реакции: 

– образование слабого электролита и газообразного соединения од-
новременно: 

Na2CO3 + 2HC1 = 2NaCl + H2O + СО2↑; 
 

– образование нерастворимого соединения и слабого электролита 
одновременно: 

 

Pb(CH3COO)2 + H2SO4 = PbSO4↓ + CH3COOH; 
 

– разложение нерастворимого вещества с образованием газа: 
 

CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + CO2↑; 
 

– взаимодействие амфотерных оснований с кислотами: 
 

Сr(OH)3 + ЗНСl = СгС13+ ЗН2О; 
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– взаимодействие амфотерных оснований со щелочами: 
 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]; 
 

– взаимодействие некоторых нерастворимых оснований с аммиаком 
с образованием амминокомплекных соединений: 

 

Сu(ОН)2 + 4NH4OH = [Cu(NH3)4](ОН)2 + 4Н2О; 
гидроксид тетраамминмеди 

 

– получение нормальных (средних) солей из кислых: 
 

KHSO4 + KOH = K2SO4 + H2O; 
 

– получение нормальных (средних) солей из основных: 
 

[СuОН]2Cl + HCl = CuCl2 + H2O. 
 

К ионообменным реакциям относятся также реакции гидролиза со-
лей, которые рассматриваются в главе 6. 

 
5.2. Уравнения ионообменных реакций 

 
Уравнения ионообменных реакций, кроме обычного вида, записы-

ваются в ионном виде, в котором из него исключаются ионы, которые не 
связываются в молекулы слабых электролитов, нерастворимых веществ, 
газов или комплексных соединений. Ионные уравнения ценны тем, что 
точнее отображают сущность реакций. Обычно одно такое уравнение 
соответствует нескольким молекулярным. 

Рекомендуется следующая последовательность составления ионных 
уравнений: 

 

1. Записывается уравнение реакции в молекулярном виде. 
 

2. Повторяется запись уравнения, но сильные электролиты пред-
ставляются в виде тех ионов, на которые они диссоциируют с учётом их 
числа в формуле и коэффициента перед формулой вещества. 

 

3. Из уравнения исключаются (сокращаются) «неработающие» ио-
ны, после чего записывается ионное уравнение в окончательном, крат-
ком виде. 

 

При составлении ионных уравнений необходимо уметь отличать 
сильные электролиты от слабых и знать, какие вещества при условиях 
протекания реакций являются газами. Необходимо также иметь «под ру-
кой» таблицу растворимости веществ. При наличии опыта второй этап 
составления ионного уравнения выполняется «в уме», то есть после мо-
лекулярного сразу же записывается краткое ионное. 
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Пример 35. Написать молекулярные и ионные уравнения следующих реакций: 
1) нитрата свинца (II) с сульфидом калия; 2) серной кислоты с гипохлоритом натрия; 
3) гидросульфида натрия с соляной кислотой 4) гидроксида хрома (III) с азотной ки-
слотой. 5) гидроксида хрома (III) с гидроксидом калия. 

Решение. Для первой реакции показываем всю последовательность составле-
ния ионного уравнения: 

 

Pb(NO3)2 + K2S = 2KNO3 + PbS↓ 
 

Pb2+ + 2NO  + 2K+ + S2- = 2K+ + 2NO  + PbS↓ −
3

−
3

 

Pb2+ + S2- = PbS↓ 
 
Для остальных реакций второй этап выполняется «в уме» и окончательное 

краткое уравнение реакции записывается сразу же после молекулярного: 
 

H2SO4 + 2NaClO = 2HClO + Na2SO4; H+ + ClO- = HClO 
 

NaHS + HCl = H2S↑ + NaCl;  HS- + H+ = H2S↑ 
 

Cr(OH)3 + 3HNO3 = Cr(NO3)3 + 3H2O; Cr(OH)3 + 3H+ = Cr3+ + 3H2O 
 

Cr(OH)3 + 3KOH = K3[Cr(OH)6];  Cr(OH)3 + 3OH- = [Cr(OH)6]3- 
 

5.3. Направление ионообменных реакций 
 
Во многих случаях направление самопроизвольного протекания ио-

нообменной реакции не очевидно, но его можно определить с помощью 
несложных вычислений. 

Если в реакции участвуют и образуются слабые электролиты, то по 
справочным значениям констант их диссоциации можно вычислить кон-
станту равновесия и таким образом определить направление реакции, не 
вычисляя энергию Гиббса реакции.  

Рассмотрим в качестве примера взаимодействие ацетата калия 
(CH3COOК) с азотистой (HNO2) и циановодородной (HCN) кислотами. 

Запишем сначала уравнение реакции между CH3COOК и HNO2 в 
молекулярном и ионном виде и выражение для константы равновесия 
реакции, записанной в ионном виде: 

 

CH3COOК + HNO2 = CH3COOH + КNO2; 
 

CH3COO- + HNO2 = CH3COOH + NO ; −
2

 

]HNO][COOCH[
]NO][COOHCH[K

23

23
−

−

= . 

 

Если правую часть выражения для константы равновесия умножить 
и разделить на одну и ту же величину – концентрацию катионов водоро-
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да [H+], то получаются константы диссоциации участвующих в реакции 
кислот, по которым можно вычислить константу равновесия: 
 

30
107,1
101,5

)COOHCH(K
)HNO(K

]H][HNO][COOCH[
]H][NO][COOHCH[

K
5

4

3

2

23

23 =
⋅
⋅

===
−

−

+−

+−

. 

 

Проделаем то же самое для второй реакции: 
 

CH3COOК + HCN = CH3COOH + КCN; 
 

CH3COO- + HCN = CH3COOH + CN–; 
 

5
5
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3

3

3

3

3
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)COOHCH(K
)HCN(K
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Из полученных значений константы равновесия следует, что первая 
реакция протекает в прямом, а вторая – в обратном направлении. Эти 
примеры иллюстрируют общую закономерность: более сильные кисло-
ты вытесняют слабые из растворов их солей. 

Подобным образом протекают реакции между сильными основа-
ниями (щёлочами) и солями слабых оснований: щёлочи вытесняют 
слабые основания из растворов их солей. Например: 
 

NH4Cl + KOH = NaCl + NH4OH;  NH  + OH– = NH4OH . +
4

 

FeSO4 + 2KOH = K2SO4 + Fe(OH)2↓; Fe2+ + 2OH– = Fe(OH)2↓ 
 

(во втором примере в реакции образуется не только слабое, но и мало-
растворимое основание). 

Часто в ионообменных реакциях образуется вода. Вода – очень сла-
бый электролит, поэтому реакции между сильными электролитами (ме-
жду сильными кислотами и щёлочами) с образованием воды протекают 
практически нацело. Эти реакции, называемые реакциями нейтрализа-
ции, описываются одним и тем же ионным уравнением образования мо-
лекул Н2О из ионов Н+ и ОН–. Например: 
 

HCl + NaOH = NaCl + H2O;   Н+ + ОН– = Н2О 
 

H2SO4 + 2KOH = K2SO4 + 2H2O;  Н+ + ОН– = Н2О 
 

2HNO3 + Ba(ОН)2 = Ba(NO3)2 +2H2О; Н+ + ОН– = Н2О 
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Вопрос о направлении реакций с участием слабых кислот и основа-
ний, в которых образуется вода, решается после вычисления константы 
равновесия. Рассмотрим в качестве примера две реакции: 
1) между гидрокарбонатом калия и гидроксидом калия; 2) между циано-
водородной кислотой и гидроксидом аммония. 

Запишем сначала уравнение реакции между КНСО3 и КОН в моле-
кулярном и ионном виде и выражение для константы равновесия реак-
ции, написанной в ионном виде. Поскольку реакция протекает в водном 
растворе, то появление небольшого количества воды в ходе реакции 
практически не влияет на её концентрацию, поэтому концентрация Н2О 
в выражение константы равновесия не входит: 
 

KHCO3 + KOH = K2CO3 + H2O; 
 

HCO OHCOOH 2
2
33 +=+ −−− ; 

 

]OH[]HCO[
]CO[

K
3

2
3

−−

−

⋅
= . 

 

Умножая числитель и знаменатель правой части выражения кон-
станты равновесия на одну и ту же величину – концентрацию Н+-ионов, 
получаем выражение для расчёта константы равновесия по справочным 
данным: 
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Большое значение константы равновесия свидетельствует о том, что 
данная реакция протекает в сторону образования воды практически не-
обратимо. Этот пример иллюстрирует общеизвестную методику пере-
вода кислых солей в нормальные действием щёлочей. 

У второй реакции правую часть выражения константы равновесия 
умножим и разделим на концентрацию ионов Н+ и ОН–: 
 

HCN + NH4OH = NH4CN + H2O; 
 

HCN + NH4OH = OHCNNH 24 ++ −+ ; 
 

 

w

4

4
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4

K
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В полученном выражении все величины – справочные, поэтому 
можно вычислить константу равновесия реакции: 
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Вычисленное значение константы равновесия, близкое единице, оз-
начает, что эта реакция обратима, поэтому её уравнение записывается со 
знаком обратимости: 

 

HCN + NH4OH  NH4CN + H2O. 
 

Расчётным путём определяется направление и таких реакций, в ко-
торых в левой и правой частях уравнений имеются малорастворимые 
или практически нерастворимые вещества. Такие реакции идут в сторо-
ну образования менее растворимого вещества. Рассмотрим для примера 
взаимодействие карбонатов кальция и бария с сульфатом натрия. 

В первом случае молекулярное и ионное уравнения имеют вид: 
 

CaCO3↓ + Na2SO4 = CaSO4↓ + Na2CO3; 
 

CaCO3 + . −− += 2
34

2
4 COCaSOSO

 

Растворимость карбоната кальция (ПР = 4,8·10–9) гораздо меньше, 
чем сульфата кальция (2,4·10–5), поэтому данная реакция идёт в обрат-
ном направлении: 

 

−− +=+ 2
43

2
34 SOCaCOCOCaSO . 

 

Константу равновесия этой реакции можно вычислить после сле-
дующих преобразований: 
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Вычисленное значение константы равновесия означает, что при эк-
вивалентном соотношении взаимодействующих веществ равновесная 
концентрация SO -ионов в 5·105 раз больше равновесной концентрации 
СО -ионов, то есть сульфат кальция при действии Na2CO3 превращает-
ся в карбонат кальция практически полностью. 

−2
4

−2
3

Для второй реакции молекулярное и ионное уравнения таковы: 
 

BaCO3↓ + Na2SO4 = BaSO4↓ + Na2CO3; 
 

BaCO3 + SO . −− += 2
34

2
4 COBaSO

 

Карбонат бария (ПР = 5,1·10–9) более растворим, чем сульфат бария 
(ПР = 1,1·10–10), поэтому равновесие этой реакции смещено в правую 
сторону. 

Вычисляем константу равновесия этой реакции: 
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Полученное значение константы равновесия свидетельствует о том, 
что при эквивалентном соотношении взаимодействующих веществ рав-
новесная концентрация СО -ионов в 46,4 раза больше равновесной 
концентрации SO -ионов. Это означает, что карбонат бария взаимодей-
ствует с раствором сульфата натрия с образованием ВаSO4, однако счи-
тать реакцию практически необратимой нельзя. 

−2
3

−2
4

В ионных реакциях могут участвовать слабые электролиты и мало-
растворимые вещества. Если при одном и том же направлении реакции 
образуются и слабый электролит, и малорастворимое соединение, то 
взаимодействие идёт в сторону их образования, например: 
 

NaHSO4 + Ba(CN)2 = NaCN + HCN + BaSO4↓; 
 

HSO  + Ba2+ + CN– = HCN + BaSO4↓. −
4

 

Но чаще наблюдается образование слабого электролита при одном 
направлении реакции, а малорастворимого соединения – при противопо-
ложном. Направление таких реакций зависит от соотношения константы 
диссоциации слабого электролита и произведения растворимости мало-
растворимого вещества. 

Рассмотрим в качестве примера взаимодействие практически нерас-
творимых в воде сульфидов железа (II) и меди (II) c соляной кислотой. 

Записываем уравнение и вычисляем константу равновесия для пер-
вой реакции: 

 

FeS↓ + 2HCl = FeCl2 + H2S; FeS↓ + 2H+ = Fe2+ + H2S, 
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То же самое для второй реакции: 
 

CuS↓ + 2HCl = CuCl2 + H2S↑;     CuS↓ + 2H+ = Cu2+ + H2S↑; 
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2,5·10-16. 

 

Результаты расчёта свидетельствуют о том, что сульфид железа (II) 
c cоляной кислотой взаимодействует, а сульфид меди (II) – не взаимо-
действует; экспериментальные данные с этим выводом согласуются. 
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Рассмотренные закономерности протекания различных ионообмен-
ных реакций сводятся к одному общему правилу: ионообменные реак-
ции протекают в таком направлении, при котором осуществляется 
наиболее полное связывание ионов. 

На первый взгляд, эта закономерность не распространяется на реак-
ции с участием газообразных веществ. Но газы обладают большей или 
меньшей растворимостью в воде. Поэтому, если газообразное вещество 
является реагентом или продуктом реакции, оно частично растворяется 
как неэлектролит, слабый электролит или сильный электролит. Поэтому 
вопрос о направлении протекания реакций с участием газообразных ве-
ществ не требует специального рассмотрения. 

Направление ионной реакции иногда зависит от концентрации рас-
твора и температуры. Например, в системе 

 

NaNO3 + KCl  KNO3 + NaCl 
 

при низких температурах (0°–20 °С) наименьшую растворимость имеет 
нитрат калия, а при высоких (80°–100 °С) – хлорид натрия. Поэтому при 
низких температурах образуется менее растворимый нитрат калия, а при 
высоких – хлорид натрия. В химической технологии реакцию при низ-
ких температурах проводят с целью конверсии (превращения) нитрата 
натрия в более ценное удобрение нитрат калия. При этом исходные ве-
щества (NaNO3 и KCl) смешиваются в виде концентрированных растворов. 

Другой пример: взаимодействие хлорида натрия с серной кислотой. 
В разбавленных растворах эта реакция не идёт, то есть новых веществ не 
образуется: 
 

NaCl + H2SO4  NaHSO4 + HCl;   H2SO4  H+ + HSO . −
4

 

Но при взаимодействии твёрдого хлорида натрия с концентриро-
ванной серной кислотой образуется газообразный хлороводород: при 
обычной температуре по реакции 
 

NaCl(к) + H2SO4 = NaHSO4 + HCl↑, 
 

NaCl(к) + H2SO4 = Na+ + HSO  + HCl↑, −
4

 

а при нагревании – по реакции 
 

2NaCl(к) + H2SO4 = Na2SO4 + 2HCl↑, 
 

2NaCl(к) + H2SO4 = 2Na+ + SO  + 2HCl↑. −2
4

 

Раньше эту реакцию использовали для получения хлороводородной 
кислоты, и с того времени сохранилось её историческое название – «со-
ляная кислота». 
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Глава 6. ГИДРОЛИЗ 
 
Гидролизом («гидро» – вода, «лиз» – разложение) называются реак-

ции ионообменного разложения веществ водой. Гидролиз возможен для 
различных неорганических и органических соединений, однако в неор-
ганической химии он наиболее характерен для солей с ионными и соле-
образных соединений с ковалентно-полярными связями. 

 
6.1. Гидролиз солей 

 
Причину и механизм гидролиза солей можно рассмотреть с позиций 

строения вещества и химической термодинамики. 
Гидролиз является результатом поляризационного взаимодействия 

ионов соли с молекулами воды в их гидратных оболочках. Катионы, по-
ляризуя молекулы воды, разрывают их по связи H–OH, присоединяют 
гидроксид-анионы, а катионы водорода остаются при этом в растворе. 
Анионы, наоборот, присоединяют катионы водорода, а в растворе оста-
ются ОН–-ионы. Появление в растворе ионов H+ или ОН– приводит к 
смещению равновесия диссоциации воды (Н2О  Н+ + ОН–) и измене-
нию среды раствора. 

С позиций химической термодинамики гидролизом солей являются 
реакции, обратные реакциям нейтрализации слабых кислот и оснований. 

При взаимодействии сильных кислот со щелочами происходит пол-
ная нейтрализация этих веществ и среда становится нейтральной. Но 
при взаимодействии слабых электролитов полная нейтрализация невоз-
можна. Например, взаимодействие циановодородной кислоты с гидро-
ксидом аммония (см. гл. 5) обратимо; обратная реакция цианида аммо-
ния с водой как раз и является реакцией гидролиза этой соли: 
 

OHCNNH 24 +   HCNOHNH 4 + . 
 

По типу гидролиза соли подразделяются на четыре группы. 
 

1. Соли образованы сильными основаниями (щелочами) и сильны-
ми кислотами: NaCl, CaCl2, KNO3, Na2SO4, Ba(NO3)2 и т. д. Катионы и 
анионы этих солей имеют небольшие заряды и значительные размеры, 
поэтому их поляризующее действие на молекулы воды невелико и взаи-
модействия ионов с водой практически не происходит. Следовательно, 
соли сильных оснований и сильных кислот гидролизу не подвергаются. 
В этом случае равновесие диссоциации воды практически не нарушается 
и растворы таких солей нейтральны (pH ≈  7). 
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2. Соли образованы сильными основаниями (щелочами) и слабыми 
кислотами: Na2CO3, KCN, Na2S, K2SiO3, Ba(CH3COO)2 и т. д. Гидролиз 
этих солей идёт по аниону с образованием слабых кислот, и среда рас-
твора становится щелочной (pH > 7), например: 
 

KCN + H2O  HCN + KOH;     CN- + H2O  HCN + OH- . 
 

3. Соли образованы слабыми основаниями и сильными кислотами: 
NH4Cl, ZnCl2, FeSO4, Fe2(SO4)3, Al(NO3)3 и т. д. Гидролиз таких солей 
идёт по катиону с образованием слабого основания, а среда раствора 
становится кислотной (pH < 7), например: 
 

OHClNH 24 +   ;HClOHNH 4 +      OHNH 24 +
+   . ++ HOHNH4

 

4. Соли образованы слабыми основаниями и слабыми кислотами: 
NH4CN, Al(CH3COO)3, Cr2S3 и т. д. Такие соли гидролизуются по катио-
ну и по аниону одновременно с образованием слабого основания и сла-
бой кислоты, например: 

 

NH4CN + H2O  NH4OH + HCN; 
 

OHCNNH 24 ++ −+   HCNOHNH 4 + . 
 

Среда растворов этих солей зависит от силы образующихся основа-
ния и кислоты: если основание имеет большее значение константы дис-
социации, то среда будет щелочной, а если кислота – то кислотной. 

У солей, заряды ионов которых больше единицы, гидролиз проте-
кает ступенчато. При этом на первой ступени образуются кислые (при 
гидролизе по аниону) или основные (при гидролизе по катиону) соли, 
которые могут подвергаться дальнейшему взаимодействию с водой. Од-
нако вторая и последующие ступени гидролиза при обычных условиях 
выражены настолько слабо, что их можно не принимать во внимание. 

 
Пример 36. Описать ступенчатый гидролиз карбоната натрия, ортофосфата ка-

лия, нитрата цинка и хлорида алюминия. 
Решение. 1) Гидролиз карбоната натрия теоретически может протекать в две 

ступени: 
 

– первая ступень:   OHCONa 232 +   ;NaOHNaHCO 3 +  
 

             HOHCO2
3 +−   −− + OHHCO3 ; 

 

– вторая ступень:   OHNaHCO 23 +   ;NaOHCOH 32 +  
 

             HOHHCO3 +
−   −+OHCOH 32 . 
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Но гидрокарбонат-ион HCO  имеет бóльшие, чем карбонат-ион CO , размеры 
и в два раза меньший заряд, поэтому его поляризующее действие по сравнению с 
карбонат-ионом незначительно. Вследствие этого вторая ступень гидролиза при 
обычных условиях практически не идёт и её можно не учитывать. 

−
3

−2
3

Отсутствие второй ступени гидролиза можно объяснить и тем, что накопление 
в растворе OH--ионов при гидролизе по первой ступени препятствует их образова-
нию по второй (соответственно принципу Ле Шателье). 

 

2) При гидролизе ортофосфата калия возможны три ступени: 
 

– первая:     OHPOK 243 + ,KOHHPOK 42 +  
 

HOHPO3
4 +−   ;OHHPO2

4
−− +  

 

– вторая:     OHHPOK 242 + ,KOHPOKH 42 +  
 

HOHHPO2
4 +−   ;OHPOH 42

−− +  
 

– третья:      OHPOKH 242 + ,KOHPOH 43 +  
 

HOHPOH 42 +−   ;OHPOH 43
−+  

 

но практически фиксируются первая ступень и слабые признаки второй, а третья 
ступень при обычных условиях не наблюдается. 

 

3) Гидролиз нитрата цинка идёт в две ступени: 
 

– первая:      OH)NO(Zn 223 + ,HNOZnOHNO 33 +  
 

HOHZn2 ++   ;HZnOH ++ +  
 

– вторая:      OHZnOHNO 23 + ,HNO)OH(Zn 32 +  
 

HOHZnOH ++   . ++ H)OH(Zn 2
 

Но катионы гидроксоцинка ZnOH+ имеют по сравнению с катионами Zn2+ 
бóльшие размеры и в два раза меньший заряд, поэтому их поляризующее действие 
невелико и поэтому вторая ступень гидролиза практически не идёт. Отсутствие вто-
рой ступени гидролиза можно объяснить и тем, что накопление в растворе H+-ионов 
при гидролизе по первой ступени препятствует их образованию по второй. 

 

4) При гидролизе хлорида алюминия возможны три ступени: 
 

– первая:     OHAlCl 23 + ,HClAlOHCl2 +  
 

HOHAl3 ++   ;HAlOH 2 ++ +  
 

– вторая:     OHAlOHCl 22 + ,HClCl)OH(Al 2 +  
 

HOHAlOH2 ++   ;H)OH(Al 2
++ +  

 

– третья:      OHCl)OH(Al 22 + ,HCl)OH(Al 3 +  
 

HOH)OH(Al 2 +
+    .H)OH(Al 3

++
 

Реально при обычных условиях почти нацело проходит гидролиз по первой 
ступени и частично по второй, а по третьей ступени гидролиз практически не идёт. 
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6.2. Константа и степень гидролиза 
 

Количественной характеристикой обратимого гидролиза солей яв-
ляются константа гидролиза и степень гидролиза. Константа гидролиза – 
это константа равновесия обратимой реакции гидролиза; она обознача-
ется Кг (г – «гидролиз») или Kh (h – «hidrolys»). Степень гидролиза αг 
(или h) представляет собой отношение числа молекул, подвергшихся 
гидролизу, к общему числу молекул. Константа и степень гидролиза 
связаны между собой в соответствии с законом разбавления Оствальда. 

Если соль гидролизуется только по катиону или только по аниону, 
то его косвенным количественным показателем является также водород-
ный показатель: чем полнее идёт гидролиз, тем в большей степени pH 
отличается от числа 7 – водородного показателя нейтральной среды. 

 

Пример 37. Вычислить константу гидролиза хлорида аммония, степень гидро-
лиза в 0,1 М растворе и pH этого раствора. По результатам вычислений сделать вывод. 

Решение. 1) Записываем уравнения гидролиза в молекулярном и ионном виде:  
 

OHClNH 24 +   ,HClOHNH4 +  
 

OHNH 24 +
+   ++ HOHNH4 , 

 

и выражение константы гидролиза: 
 

гK =
]NH[

]H[]OHNH[

4

4
+

+⋅
. 

 

2) Умножаем числитель и знаменатель правой части выражения на концентра-
цию гидроксид-ионов, получаем формулу для расчёта константы гидролиза и вы-
числяем её по справочным данным: 
 

гK = 10
5

14

4

w

4

4 106,5
108,1

101
)OHNH(K

K
]OH[]NH[

]OH[]H[]OHNH[ −
−

−

−+

−+

⋅=
⋅
⋅

==
⋅

⋅⋅
. 

 

3) По закону разбавления Оствальда вычисляем степень гидролиза: 
 

αг  = С
К г  =  

1,0
106,5 10−⋅

 =  35 105,7105,7 −− ⋅=⋅  %. 

 

4) Рассчитываем концентрацию ионов водорода: 
 

]H[ + =  αг·С= 65 105,71,0105,7 −− ⋅=⋅⋅ . 
 

5) Вычисляем водородный показатель раствора: 
 

1,5105,7lg]Hlg[pH 6 =⋅−=−= −+ . 
 

Ответ. гK = 6,5 ;10 10−⋅   αг = 3105,7 −⋅  %;  рН  5,1 =
 

Вывод. Из полученных результатов следует, что гидролиз хлорида аммония 
протекает в незначительной степени, но, тем не менее, среда раствора кислая. 
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Пример 38. Вычислить константу гидролиза цианида калия, степень гидролиза 
в 0,1 М растворе и рН этого раствора. По результатам вычислений сделать вывод. 

 

Решение. Последовательность решения такая же, как и в предыдущем примере, 
только во втором действии правую часть выражения для константы гидролиза ум-
ножаем и делим на концентрацию катионов водорода. 
 

1) OHKCN 2+   ;KOHHCN +  
 

OHCN 2+−   ;OHHCN −+  
 

гK =
]CN[

]OH[]HCN[
−

−⋅  

 

2)  = гK 5
10

14
w 106,1

102,6
101

)HCN(K
K

]H[]CN[
]H[]OH[]HCN[ −

−

−

+−

+−

⋅=
⋅
⋅

==
⋅

⋅⋅  

 

3) αг  =
1,0
106,1 5−⋅   = 4,0100,4 3 =⋅ − % 

 

4)  ]OH[ − = 43 100,41,0100,4 −− ⋅=⋅⋅
 

5)  4,3100,4lgpOH 4 =⋅−= −

 
6) 6,114,314pOH14pH =−=−=  

 

Ответ. Кг = 6,1 ;10 5−⋅   αг =  %;  рН   4,0 = 6,11
 

Вывод. Гидролиз цианида калия протекает в незначительной степени, но пол-
нее, чем хлорида аммония, поскольку HCN является менее сильным электролитом, 
чем NH4OH; среда раствора щелочная. 
 

Пример 39. Вычислить константу гидролиза нитрита аммония степень гидро-
лиза в децимолярном растворе. Сделать вывод, определить среду раствора. 

Решение. 1) Записываем уравнение и выражение константы гидролиза: 
 

OHNONH 224 +   ,HNOOHNH 24 +  
 

OHNONH 224 ++ −+   24 HNOOHNH + , 
 

гK =
]NO[]NH[

]HNO[]OHNH[

24

24
−+ ⋅

⋅
. 

 

2) Умножаем числитель и знаменатель правой части выражения константы 
гидролиза на концентрацию катионов Н+ и анионов ОН-, получаем формулу для рас-
чёта константы гидролиза по справочным данным: 
 

6
45

14

24

w

24

2
г 101

101,5108,1
101

)HNO(K)OHNH(K
K

]OH[]H[]NO[]NH[
]OH[]H[]HNO[]HCN[

К −
−−

−

−+−+

−+

⋅=
⋅⋅⋅

⋅
=

⋅
=

⋅⋅⋅
⋅⋅⋅

= . 
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3) Вычисляем степень гидролиза: 
 

αг =
1,0

101 6−⋅ = 32,0102,3 3 =⋅ − %. 
 

Ответ. Кг = 1·10–6;  αг =  0,32 % 
 

Вывод. Гидролиз протекает обратимо, среда раствора слабокислая, так как из 
двух образующихся слабых электролитов (NH4OH и HNO2) азотистая кислота имеет 
большее значение константы диссоциации. 

 
Пример 40. Определить константу гидролиза ортофосфата калия по всем сту-

пеням, вычислить степень гидролиза в 0,1 М растворе и рН этого раствора. Необхо-
димо ли при вычислении рН учитывать все ступени гидролиза? 

 

Решение. 1) Записываем уравнение гидролиза по первой ступени и проводим 
вычисления константы и степени гидролиза: 

 

OHPOK 243 +   ,KOHHPOK 42 +  
 

OHPO 2
3
4 +−   −− +OHHPO2

4 , 
 

,103,2
104,4

101
)POH(K

KК 2
13

14

433

w
г,1

−
−

−

⋅=
⋅
⋅

==  

 

α1, г 1,0
103,2 2−⋅

=  = 0,48 = 48 %. 

 

2) Проводим такие же расчёты для второй ступени гидролиза: 
 

OHHPOK 242 +   ,KOHPOKH 42 +  
6 

OHHPO 2
2
4 +−   −− +OHPOH 42 , 

 

,103,2
106,7

101
)POH(K

K
К 2

3

14

433

w
г,2

−
−

−

⋅=
⋅

⋅
==  

 

α2, г 
1,0
106,1 6−⋅

=  = 1,3·10–3 = 0,13 %. 

 

3) Аналогичные расчёты проводим для третьей ступени гидролиза: 
 

OHPOKH 242 +   KOHPOH 43 + , 
 

OHPOH 242 +−   −+OHPOH 43 , 
 

,103,1
106,7

101
)POH(K

K
К 12

3

14

431

w
г,3

−
−

−

⋅=
⋅

⋅
==  

 

α3, г 1,0
103,1 12−⋅

=  = 3,6·10–6 = 3,6·10–4  % 
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Степень гидролиза этой соли по второй и третьей ступеням по сравнению с 
первой ступенью незначительна, поэтому их можно не учитывать. Дальнейшие рас-
чёта проводим только для первой ступени гидролиза. 

 

4)    α1, г ·С = 0,48·0,1 = 4,8·10–2 моль/л =− ]OH[
 

5)   pOH = –lg[OH] = lg(4,8·10–2) = 1,3 
 

6)   pH = 14 – pOH = 14 – 1,3 = 12,7 
 

Ответ. К1, г = 2,3·10–2;  К2, г = 1,6·10–7;  К3, г = 1,3·10–12;  α1, г = 48 %;  рН = 12,7 
 

6.3. Среда растворов кислых солей 
 
Среда растворов кислых солей бывает не только кислой, но и ще-

лочной. Это объясняется одновременным протеканием двух процессов – 
электролитической диссоциации и гидролиза. За счёт электролитической 
диссоциации в растворах кислых солей появляются катионы водорода, а 
за счёт гидролиза – гидроксид-анионы. Если константа диссоциации 
больше, чем константа гидролиза, то среда раствора кислотная, а если 
наоборот, то щелочная. 

 
Пример 41. Определить среду растворов гидрокарбоната натрия и гидросуль-

фита натрия. 
 
Решение. 1) Рассмотрим сначала процессы в растворе гидрокарбоната натрия. 

Диссоциация этой соли идёт в две ступени, катионы водорода образуются на второй 
ступени: 

 
−+ += 33 HCONaNaHCO  (I);       −

3HCO −+ + 2
3COH  (II) 

 
Константа диссоциации по второй ступени – это К2 угольной кислоты и она 

равна 4,8·10-11. 
Гидролиз гидрокарбоната натрия описывается уравнением: 

 

OHHCO 23 +
−   ,OHCOH 32

−+  
 

константа которого равна: 
 

8
7

14

321

w
г 102,2

105,4
101

)СOH(K
K

К −

−

−

⋅=
⋅
⋅

==  

 
Константа гидролиза заметно больше константы диссоциации, поэтому среда 

раствора NaHCO3 – щелочная. 
 
2) В такой же последовательности рассмотрим процессы в растворе гидро-

сульфита натрия: 
 

−+ += 33 HSONaNaHSO  (I);       −
3HSO −+ + 2

3SOH  (II) 
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Константа диссоциации по второй ступени – это К2 сернистой кислоты, и она 
равна 6,2·10-8. 

Гидролиз гидросульфита натрия описывается уравнением: 
 

OHHSO 23 +
−   −+OHSOH 32 , 

 

константа которого равна: 
 

13
2

14

321

w
г 109,5

107,1
101

)SOH(K
K

К −

−

−

⋅=
⋅
⋅

==  

 
В этом случае константа диссоциации больше константы гидролиза, поэтому 

среда раствора NaHSO3 – кислая. 
 

6.4. Необратимый гидролиз 
 

Гидролиз солей может протекать необратимо. Некоторые считают, 
что если гидролиз соли идет одновременно по катиону и по аниону, то 
он необратим. Однако это не так. Например, такие соли, как NH4NO2, 
NH4CN, CH3COONH4, Pb(CH3COO)2, Al(CH3COO)3, гидролизуются од-
новременно по катиону и по аниону, но их гидролиз обратим и при 
обычных условиях до конца не идет:  

 

NH4CN + Н2О  NH4OH + HCl, 
 

Pb(CH3COO)2 + Н2О  Pb(OH)(CH3COO) + CH3COOH. 
 

Гидролиз соли протекает необратимо, когда один или оба продукта 
гидролиза выводятся из реакции: выпадают в осадок или улетучиваются 
в виде газа, например: 
 

ZnSiO3 + 2Н2О = Zn(OH)2↓ + Н2SiO3↓, 
 

Al(CN)3 + 3Н2О = Al(OH)3↓ + 3HCN. 
  

Такие соли невозможно синтезировать в водном растворе. Напри-
мер, при попытке получения карбоната алюминия взаимодействием рас-
творов сульфата алюминия и карбоната натрия образуется не карбонат, а 
гидроксид алюминия: 
  

Al2(SO4)3 + 3Na2CO3 + 3Н2О = 2Al(OH)3↓ + 3Na2SO4 + 3CО2↑. 
 

Эту и другие подобные ей реакции можно объяснить протеканием 
необратимого гидролиза образующегося в результате ионообменной ре-
акции карбоната алюминия: 

 

Al2(SO4)3 + 3Na2CO3 = Al2(CO3)3 + 3Na2SO4, 
 

Al(CO3)3 + 6Н2О = 2Al(OH)3 + 3H2CO3(H2O + CO2). 
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Но такое объяснение нельзя считать правильным, потому что обра-
зования карбоната алюминия не происходит. Здесь наблюдается взаим-
ное усиление гидролиза каждой соли из-за нейтрализации кислоты, обра-
зующейся при гидролизе первой соли, щелочью, образующейся при гид-
ролизе второй соли. 
 

Пример 42. Показать уравнениями реакций взаимное усиление гидролиза при 
смешивании солей хрома (III) и карбоната щелочного металла. 

 

Решение: Первые ступени обратимого гидролиза солей хрома (III) и карбона-
тов щелочных металлов описываются следующими ионными уравнениями: 
 

Cr3+ + H2O  CrOH2+ + H+;     CO3
2- + H2O  HCO3

- + OH- 
При смешивании растворов гидролиз становится необратимым и происходит 

до конца вследствие нейтрализации кислоты (Н+) щелочью (ОН-): 
 

Н+ + OH- = H2O 
 

Это способствует протеканию вторых ступеней гидролиза: 

 
CrOH2+ + H2O  Cr(OH)2

+ + Н+;   HСО3
- + Н2О  Н2СО3 + ОН- 

 
Кислота и щелочь, образующиеся на второй ступени, также нейтрализуют друг 

друга, что вызывает протекание третьей ступени гидролиза соли хрома (III): 
 

Cr(OH)2
+ + H2O = Cr(OH)3 + H+ 

 
Суммируя все ступени процесса с учетом того, что угольная кислота разлагает-

ся в момент образования (H2CO3 = H2O + CO2), получаем общее уравнение реакции в 
ионном виде: 

 

2Cr3+ + 3CO3
2- + 3H2O = 2Cr(OH)3↓ + 3CO2↑ 

 
6.5. Особые случаи гидролиза 

 
Катионы бериллия (+2), олова (+2), свинца (+2), висмута (+3), сурь-

мы (+3), железа (+3), титана (+4), циркония (+4) и некоторые другие об-
ладают повышенным поляризующим действием. Они поляризуют и раз-
рывают не только связь Н–ОН в молекулах воды, но и связь Н–О в гид-
роксид-ионах. В результате при гидролизе солей этих металлов, наряду с 
гидроксосолями, образуются оксосоли и соединения (комплексные соли) 
с многоядерными катионами.  

Например, гидролиз хлорида сурьмы (III) идет с образованием ма-
лорастворимого соединения – хлорида оксосурьмы (III): 

 

SbCl3 + H2O = SbOHCl2 + HCl, 
 

SbOHCl2 + H2O = Sb(OH)2Cl + HCl, 
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Sb(OH)2Cl = SbOCl↓ + H2O. 
Также идет гидролиз хлорида циркония (IV): 

 

ZrCl4 + H2O = ZrOHCl3 + HCl, 
 

ZrOHCl3 + H2O = Zr(OH)2Cl + HCl, 
 

Zr(OH)2Cl2 = ZrOCl2↓ + H2O. 
 

При гидролизе солей бериллия образуются полиядерные катионы 
[Be3(OH)3]3+, солей свинца (II) – [Pb2OH]3+ и [Pb4(OH)4]4+, солей трёхва-
лентного железа – [Fe2(OH)2]4+, солей висмута (III) – [Bi6(OH)12]6+, солей 
титана (IV) – [Ti4(OH)8]4+ и т.д. 

Иногда при гидролизе образуются оксиды, например: 
 

Mn(SO4)2 + 2H2O = MnO2↓ + 2H2SO4. 
 

Солеобразные галогениды неметаллов, такие как BCl3, SiCl4, AsCl5 
и другие, взаимодействуют с водой необратимо с образованием двух 
кислот – галогеноводородной и оксокислоты неметалла. Например: 

 

SiCl4 + 3H2O = H2SiO3 + 4HCl, 
\ 

AsCl5 + 4H2O = H3AsO4 + 5HCl. 
 

Галогениды амфотерных металлов в степени окисления +4 и выше, 
такие как SnCl4, PbF4, TiCl4 и другие, не являются солями – это вещества 
молекулярного строения с ковалентно-полярными связями. Их гидролиз 
протекает также необратимо с образованием галогеноводородных ки-
слот и оксидов или оксокислот металлов. Например: 

 

TiCl4 + 2H2O = TiO2↓ + 4HCl, 
 

SnCl4 + 4H2O = H2SnO3↓ + 4HCl. 
 

В отдельных случаях гидролиз подобных соединений не идет из-за 
кинетических затруднений. 

Например, гидролиз тетрахлорида углерода и гексафторида серы 
термодинамически возможен: 

 

CCl4 + 2H2O = CO2 + 4HCl;   ΔGO
298 = –595 кДж, 

 

SF6 + 4H2O = H2SO4 + 6HF;   ΔGO
298 = –460 кДж. 
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Но при обычных условиях гидролиз не протекает, так как молекулы 
воды не могут подойти к центральным атомам на такое расстояние, 
при котором возможно образование связей С–О и S–O: атомы углерода 
полностью «закрыты» для воды тетраэдрическим окружением атомов 
хлора, а атомы серы – октаэдрическим окружением атомов фтора. 

По-особому протекает гидролиз таких солеобразных бинарных со-
единений, как гидриды, нитриды, фосфиды, карбиды, сульфиды и т. д.  

Солеобразные гидриды металлов разлагаются водой с образованием 
водорода, нитриды – аммиака, а фосфиды – фосфина. Например: 
 

CaH2 + 2H2O = Ca(OH)2 + H2↑, 
 

Mg3N2 + 6H2O = 3Mg(OH)2 + 2NH3↑, 
 

Ba3P2 + 6H2O = 3Ba(OH)2 + 2PH3↑. 
 

Солеобразные карбиды металлов подразделяются на метаниды и 
ацетилениды. Метаниды содержат в своем составе анионы С4- и при их 
гидролизе образуется метан, например: 

 

Al4C3 + 12H2O = 4Al(OH)3 + 3CH4↑. 
 

Ацетилениды содержат в своем составе анионы C2
2- и при взаимо-

действии с водой выделяют ацетилен, например: 
 

Na2С2 + 2H2O = 2NaOH + C2H2↑. 
 

Сульфиды металлов ведут себя по-разному. Сульфиды щелочных и 
щелочноземельных металлов растворяются в воде и гидролизуются об-
ратимо (как соли), например: 
 

Na2S + H2O  NaHS + NaOH. 
 

BaS + H2O  Ba(HS)2 + Ba(OН)2. 
 

Сульфиды железа (III), хрома (III), алюминия и некоторые другие 
гидролизуются необратимо, то есть полностью разлагаются водой, с об-
разованием гидроксида металла и сероводорода, например: 

 

Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑. 
 

Получение этих сульфидов в водных растворах невозможно; их 
синтезируют в неводных средах или методом непосредственного взаи-
модействия металла с серой. 

Остальные сульфиды практически нерастворимы в воде и гидроли-
зу не подвержены. 
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Таким образом, гидролиз солей является сложным процессом, кото-
рый к одному типу реакций не сводится. 

Глава 7. НОВЫЕ ТЕОРИИ КИСЛОТ И ОСНОВАНИЙ 
 
Существуют соединения, которые не содержат Н+-ионов, но прояв-

ляют свойства кислот (например, кислотные оксиды), и вещества, кото-
рые не содержат ОН–-ионов, но проявляют свойства оснований (напри-
мер, аммиак, гидразин, гидроксиламин). Свойства таких соединений 
ионная теория кислот и оснований не объясняет. Неприменима она и к 
неводным растворам, которые все шире применяются в химии. Поэтому 
в 20–30-е годы ХХ столетия были разработаны новые теории кислот и 
оснований – сольвосистем, протонная, электронная и другие. 

 
7.1. Теория сольвосистем 

 
В начале ХХ века в качестве растворителей стали использовать, 

кроме воды, жидкий аммиак, жидкий оксид серы (IV), жидкий фторово-
дород и другие. При этом выявилось сходство процессов собственной 
диссоциации этих растворителей с диссоциацией воды, например: 
 

2H2O  H3O
+(катион гидроксония) + OH-

(гидроксид-анион), 
 

2NH3  NH4
+(катион аммония) + NH2

-
(амид-анион), 

 

2SO2  SO+(катион сульфурила) + SO3
2-(сульфит-анион). 

 

Аналогия просматривается и во многих химических реакциях воды 
и этих растворителей. Вода взаимодействует со щелочными металлами с 
образованием основания – соединения, содержащего анион (OH-), кото-
рый образуется при диссоциации воды. Другие растворители взаимодей-
ствуют со щелочными металлами также с образованием соединений, со-
держащих анион, образующийся при собственной диссоциации раство-
рителя: 

2K + 2H2O = 2KOH + H2↑, 
 

2K + 2NH3 = 2KNH2 + H2↑, 
 

2K + 2SO2 = K2SO3 + SO↑. 
 

Кислоты в воде содержат катион гидроксония Н3О+, который обра-
зуется при диссоциации растворителя (воды): 

 

H2O + HCl = (H3O)Cl, 
 

H2O + HNO3 = (H3O)NO3, 
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H2O + H2SO4 = (H3O)HSO4. 
Кислоты в неводных растворителях также содержат катион, кото-

рый образуется при собственной диссоциации растворителя: 
 

NH3 + H2SO4 = (NH4)HSO4, 
 

2SO3 + 2HCl = SOCl2 + H2SO3. 
 

В водных растворах продуктами реакций нейтрализации являются 
соли и растворитель (вода): 

 

2KOH + H2SO4 = K2SO4(соль) + 2H2O(растворитель), 
 

NaOH + HCl = NaCl(соль) + H2O(растворитель). 
 

Аналогично, с образованием солей и растворителей протекают ре-
акции нейтрализации в неводных растворителях:  

 

2KNH2 + NH4HSO4 = K2SO4(соль) + 3NH3(растворитель), 
 

K2SO3 + SOCl2 = 2KCl(соль) + 2SO2(растворитель). 
 

На основании этих аналогий была предложена теория сольвосистем 
(Е. Франклин, Г. Кэди, Г. Элсей), согласно которой кислотой является 
вещество, которое содержит катион, характерный для растворите-
ля, а основанием – вещество, которое содержит анион, характерный 
для растворителя. 

Теория сольвосистем расширяет рамки ионной теории на другие 
растворители, но не устраняет недостатков ионной теории. 
 

7.2. Протонная теория 
 

Для объяснения основно-кислотных взаимодействий в неводных рас-
творителях широко используется протонная теория, предложенная 
Дж. Бренстедом (Дания) и Т. Лоури (Англия); её связывают обычно с име-
нем Бренстеда, который разработал количественные закономерности этой 
теории (1923). 

По Бренстеду, кислотой является реагент, отдающий протон 
(донор протона), а основанием – принимающий протон (акцептор 
протона). 

Реакция передачи протона от кислоты к основанию называется 
протолитической. Протолитическая реакция обычно обратима, причем 
в обратном процессе также передается протон, следовательно продукты 
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реакции тоже являются по отношению друг к другу кислотой и основа-
нием, сопряженными с исходными реагентами, например: 
 

HCl(кислота) + OH-
(основание)  Cl-(основание) + H2O(кислота) 

 

H2SO4(кислота) + H2O(основание)  HSO4
-
(основание) + H3O

+(кислота) 
 

HSO4
-
(кислота) + H2O(основание)  SO4

2-(основание) + H3O
+(кислота) 

 

NH4
+(кислота) + NH2

-
(основание)  NH3(основание) + NH3(кислота) 

 

Некоторые вещества, например вода и анионы многоосновных ки-
слот, обладают свойствами и кислот, и оснований. Такие вещества в 
протонной теории называются амфолитами. 

Сила кислот в протонной теории характеризуется константой ки-
слотности, которая обозначается Ка («acidium» – кислота) или Кк 
(к – кислота), а сила оснований – константой основности, которая обо-
значается Кb («base» – основание) или Кo (о – основание). Для водных 
растворов значения Кк и Ко совпадают со значениями констант диссо-
циации кислот и оснований. В неводных растворах величины Кк и Ко за-
висят от свойств растворителя. 

В протонной теории все растворители условно разделяются на две 
группы: апротонные и протонные. Первые (апротонные) не содержат в 
своем составе водорода, не обладают основно-кислотными свойствами и 
не участвуют в реакциях протолиза. К ним относятся бензол, углеводо-
роды, сероуглерод CS2, четыреххлористый углерод CCl4 и др. Вторые 
(протонные) содержат в своем составе водород, являются участниками 
реакций протолиза и обладают собственными основно-кислотными 
свойствами. 

Собственная диссоциация протонного растворителя называется ав-
топротолизом, а константа равновесия этого процесса – константой 
автопротолиза, которая обозначается КS («solvent» – растворитель). 
В табл. 8 приведены значения константы автопротолиза для восьми наи-
более распространенных растворителей, из которой видно, что для воды 
константа автопротолиза – это ионное произведение воды (1·10-14), у 
других растворителей константа автопротолиза больше (H2SO4, HF, 
HCOOH, CH3COOH, CH3COOH) или меньше (NH3, СH3OH, C2H5OH), 
чем у воды. 
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Т а б л и ц а   8 
 

Значения константы автопротолиза некоторых растворителей 
при температуре жидкого состояния 

 

Растворитель Схема автопротолиза Т, оС КS 
 

H2SO4 

HCOOH 
HF 
CH3COOH 
H2O 
CH3OH 
C2H5OH 
NH3 

 

2H2SO4  H3SO4
+ + HSO4

- 
2HCOOH  HCOOH2 + HCOO- 
2HF  H2F+ + F- 
2CH3COOH  CH3COOH2

+ + CH3COO- 
2H2O  H3O+ + OH- 
2CH3OH  CH3OH2 + CH3O- 
2C2H5OH  C2H5OH2 + C2H5O- 
2NH3  NH4

+ + NH2
- 

 

25 
25 
25 
25 
25 
25 
25 

–33,4 

 

3·10-4 

6·10-7 

2,1·10-11 

3·10-13 

1·10-14 

5·10-17 

4·10-20 

1·10-21 
 
В протонной теории важной характеристикой растворителя являет-

ся сродство к протону, которое определяется энергией, выделяющейся 
при сольватации протона в данном растворителе. Чем больше сродство к 
протону, тем сильнее выражены основные свойства растворителя. 

По уменьшению сродства к протону растворители располагаются в 
следующий ряд: NH3, N2H2, H2O, C2H5OH, HCN, H2S, CH3COOH, 
HCOOH, HF, H2SO4, HNO3, HClO4. Растворители с большим сродством к 
протону (NH3, N2H4) называются протофильными; они легко присоеди-
няют протоны. Растворители с незначительным сродством к протону 
(НNО3, HСlO4) называются протогенными; они легко отдают свои про-
тоны. Растворители со средними значениями сродства к протону спо-
собны как присоединять, так и отдавать протоны. Они называются ам-
фипротонными или амфолитами (H2O, C2H5OH и др.). 

В теории Бренстеда протофильные растворители называются нивели-
рующими, а растворители с небольшим сродством к протону называются 
дифференцирующими. Эти названия объясняются особенностями их 
свойств. 

В жидком аммиаке, который обладает наибольшим сродством к 
протону и относится к протофильным нивелирующим растворителям, 
любое вещество, которое может отдавать протон, является кислотой. 

Например, при растворении воды в жидком аммиаке происходит 
реакция 

 

NH3(основание) + H2O(кислота) = NH4
+(кислота) + OH-

(основание), 
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поэтому растворенная в жидком аммиаке вода является сильной кисло-
той. 

Кислоты HCN, HF, H2S, слабые в водном растворе, в жидком ам-
миаке являются сильными кислотами: 

 

NH3 + HCN = NH4
+ + CN-. 

 

Даже спирт, углеводороды и бензол в жидком аммиаке становятся 
кислотами (слабыми, но кислотами!): 

 

NH3 + С2H5OH  NH4
+ + C2H5O

-, 
 

NH3 + C2H6  NH4
+ + C2H5

-, 
 

NH3 + C6H6  NH4
+ + C6H5

-. 
 

Таким образом, в жидком аммиаке кислотные свойства веществ 
проявляются сильнее, чем в воде. Кислоты, сильные в водном растворе, 
остаются сильными и в жидком аммиаке, а слабые становятся сильными. 
Следовательно, в жидком аммиаке различия в силе кислот сглаживают-
ся, что обусловлено большим сродством растворителя к протону. По-
этому жидкий аммиак называется нивелирующим растворителем. Ниве-
лирующими являются также гидразин и некоторые другие растворители. 

В растворителях с небольшим сродством к протону, например в 
безводной уксусной кислоте, диссоциация кислот затруднена. Поэтому 
все кислоты, даже очень сильные (HClO4, H2SO4 и другие), в этом рас-
творителе становятся слабыми и различия их силы проявляются лучше, 
чем в воде (табл. 9). 

По этой причине уксусная кислота и другие растворители с неболь-
шим сродством к протону, в которых различия в силе кислот проявля-
ются в большей степени, чем в воде, называются дифференцирующими. 

 

Т а б л и ц а  9 
 

Константы кислотности некоторых кислот 
в безводной уксусной кислоте при 20 оС 

 

Кислота КК Кислота КК 
HCl 
HBr 
HNO3 

1,4·10–9 

4·10–7 

4,2·10–10 

H2SO4 

HClO4 

6·10–9 

1,6·10–6 
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В растворителях с незначительным сродством к протону вещества 
не могут взаимодействовать как кислоты. Но если в их составе имеется 
водород, то они ведут себя как основания. Например, в жидком безвод-
ном HF, в безводных H2SO4 и HClO4 азотная кислота (HNO3) является 
основанием и её формула записывается в виде основания NO2OH: 

 

NO2OH + HF = NO2F + H2O, 
 

NO2OH + HClO4 = NO2ClO4 + H2O, 
 

NO2OH + H2SO4 = NO2HSO4 + H2O. 
 

В безводном фтороводороде основаниями являются вода, спирты и 
даже углеводороды: 
 

H2O + HF = H3OF;   C2H5OH + HF = C2H5OH2F;   C2H4 + HF  C2H5F. 
 

В неводных растворителях идут процессы сольволиза, аналогичные 
гидролизу в водных растворах. Полнота протекания сольволиза зависит 
от значения константы автопротолиза растворителя: чем больше KS, тем 
в большей степени протекает сольволиз. Например, в водном растворе 
нитраты не подвергаются гидролизу, а в безводных уксусной и серной 
кислотах идет интенсивный сольволиз нитратов: 

 

KNO3 + CH3COOH  HNO3 + CH3COOK, 
 

KNO3 + H2SO4  HNO3 + KHSO4. 
 

Протонная теория объясняет основно-кислотные свойства значи-
тельно большего числа веществ, чем ионная теория; ионная теория ки-
слот и оснований является лишь небольшой частью протонной теории. 
Но есть такие основно-кислотные реакции, в которых участвуют веще-
ства, не содержащие водорода и в которых не происходит переноса про-
тона от кислоты к основанию. Для объяснения таких реакций использу-
ется электронная теория кислот и оснований.  

 
7.3. Электронная теория 

 
В электронной теории (Дж. Льюис, 1923) основанием является ве-

щество, поставляющее электронные пары для образования химической 
связи (донор электронных пар), а кислотой – вещество, поставляющее 
свободные орбитали для образования этой связи (акцептор электрон-
ных пар). 
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В электронной теории основно-кислотное взаимодействие заключа-
ется в образовании химической связи по донорно-акцепторному меха-
низму. В продуктах этого взаимодействия электронная пара обеспечива-
ет химическую связь между атомами основания и кислоты. Этим основ-
но-кислотная реакция отличается от окислительно-восстановительной, в 
которой электрон (или несколько электронов) полностью передаются от 
восстановителя к окислителю. 

 
Пример 43. Объяснить с позиций электронной теории следующие взаимодей-

ствия: 1) газообразного аммиака с газообразным HCl; 2) жидкого безводного NH3 с 
жидким трифторидом бора; 3) воды с триоксидом серы. 

 

Решение: Молекулы NH3 за счет неподеленной электронной пары у атома азота 
и молекулы H2O за счет двух неподеленных электронных пар у атома кислорода мо-
гут быть донорами электронных пар. Поэтому в теории Льюиса они являются осно-
ваниями. У партнеров по реакциям имеются свободные валентные орбитали у ато-
мов водорода (в HCl), бора (в BF3) и серы (в SO3). Поэтому в теории Льюиса они яв-
ляются кислотами. Взаимодействие данных пар веществ описывается так:  
 

:NH3(основание) + �HCl(кислота) = NH4Cl, 
 

:NH3(основание) + �BF3(кислота) = NH3BF3, 
 

H2O:(основание) + �SO3(кислота) = H2SO4. 
 

Если основаниями Льюиса являются органические соединения, а 
кислотами Льюиса – неорганические соединения, то продукты их взаи-
модействия называются аддуктами, например (C2H5)2OBF3. 

Электронная теория кислот и оснований имеет особо важное значе-
ние в химии комплексных соединений. С позиций электронной теории 
кислот и оснований комплексообразователи являются кислотами Льюи-
са, а лиганды – основаниями Льюиса. Таким образом, комплексное со-
единение является результатом кислотно-основной реакции, например: 

 

        � 
            � Cu2+ �(кислота) + 4 :NH3(основание) = [Cu(NH3)]2+. 
        � 

 

Электронная теория Льюиса расширяет круг веществ, обладающих 
свойствами кислот и оснований, и объясняет механизм основно-
кислотных реакций строением веществ. Кислоты и основания Льюиса, а 
также многие аддукты находят применение в химии. Но электронная 
теория не имеет таких определенных количественных показателей, как 
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протонная теория Бренстеда. В частности, она не имеет критерия, опре-
деляющего силу кислот и оснований Льюиса. 
 

 
 

7.4. Теория Усановича 
 
Чаще всего для объяснения кислотных и основных свойств пользу-

ются ионной, протонной и электронной теориями, однако есть еще не-
сколько теорий. Наиболее значительной из них считается теория, пред-
ложенная российским химиком М.И. Усановичем (1939), которую одни 
называют апротонной теорией, а другие – положительно-
отрицательной теорией кислот и оснований. 

По этой теории кислотой является вещество, способное отдавать 
катионы, соединяться с анионами или электронами, или нейтрализую-
щее основание с образованием соли. Основание – вещество, способное 
отдавать анионы или электроны, соединяющиеся с катионами, или ней-
трализующие кислоты с образованием соли.  

Кислотные или основные свойства соединения в теории Усановича 
зависят от координационного насыщения его центрального атома. 

Если центральный атом является катионом или имеет положитель-
ную степень окисления, но координационно ненасыщен, то он будет 
присоединять анион, проявляя свойства кислоты, например: 

 

PF5(кислота) + F- = PF6
-. 

 

Если же центральный атом имеет отрицательную степень окисле-
ния и координационно ненасыщен, то он будет присоединять катион, 
проявляя свойства основания, например: 
 

NH3(основание) + H+ = NH4
+. 

 

В теории Усановича к кислотам относятся вещества, присоединяю-
щие электроны, то есть окислители, а к основаниям – восстановители, 
например: 
 

PtF6(кислота) + 2e- = PtF6
2-; 

 

[Fe(CN)6]4-(основание) – e- = [Fe(CN)6]3-. 
 

Таким образом, по теории Усановича, окислительно-
восстановительные реакции являются частью основно-кислотных. От-
мена устоявшейся классификации химических реакций привела к тому, 
что к теории Усановича химики относятся с некоторым недоверием и 
она на практике редко используется. 
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Из новых теорий кислот и оснований в химической практике всё 
шире используются протонная (Бренстед) и электронная (Льюис) тео-
рии, поэтому их основные положения химику необходимо знать. 

Кроме этих теорий, полезно знать основные представления теории 
мягких и жёстких кислот и оснований. 

7.5. Теория мягких и жестких 
кислот и оснований 

 
В теории мягких и жестких кислот и оснований (МЖКО), выдви-

нутой Пирсоном (1936), классификация молекул, катионов и анионов 
на кислоты и основания проводится по механизму взаимодействия 
между ними, типу образующихся при этом химических связей и ус-
тойчивости образующихся соединений. 

Общим признаком жестких кислот является то, что они могут 
быть только акцепторами электронов. К жестким кислотам относятся 
ионы H+, Na+, K+, Ca2+, Al3+, Cr3+ и ряд других. 

Жесткие основания прочно удерживают свои электроны, слабо 
поляризуются и с трудом окисляются, то есть являются слабыми вос-
становителями. Жесткими основаниями являются ионы F-, Cl-, OH-, 
O2-, молекулы H2O и NH3 и другие частицы. 

Мягкими кислотами являются ионы и молекулы Cu+, Ag+, I+, 
Hg2

2+, Br2, I2, BH3 и другие, для которых характерны большие размеры 
и небольшие заряды. 

Мягкие основания характеризуются легкой поляризуемостью и 
являются сильными восстановителями. Мягкими основаниями явля-
ются частицы H2, H, H-, I2, I-, S2-, CO и другие. 

Двухзарядные катионы d-элементов (Fe2+, Co2+, Ni2+, Cu2+ и др.) в 
теории МЖКО выступают как промежуточные кислоты, то есть они 
обладают свойствами как мягких, так и жестких кислот, а анионы Br-, 
SO4

2-, CO3
2- и другие – как промежуточные основания. 

Основная закономерность теории МЖКО состоит в том, что жё-
сткие кислоты взаимодействуют и образуют прочные ионные со-
единения с жёсткими основаниями, а мягкие кислоты взаимодей-
ствуют с мягкими основаниями с образованием устойчивых кова-
лентно-полярных соединений. 
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По этой причине большинство d-элементов в природе находятся 
в составе сульфидов (ZnS,  CdS,  CuS,  Cu2S,  NiS,  CoS,  HgS и т.д.), 
алюминий – в составе оксида, гидроксида и силикатов, а щелочные и 
щелочноземельные металлы – в составе солей (NaCl, KCl, CaCl2, 
CaCO3,  MgCO3  и т.д.). 

Теорию МЖКО можно использовать при поиске и исследовании 
катализаторов. Например, металлы d-элементов VIII группы периоди-
ческой системы (Pt,  Pd,  Rh,  Ni), как мягкие кислоты, катализируют 
реакции с участием мягких оснований (H2,  CO). 

При взаимодействии с угарным газом CO (мягкое основание) же-
лезо (II) выступает в качестве мягкой кислоты и образует более проч-
ное соединение, чем с кислородом (жёсткое основание), поэтому 
угарный газ взаимодействует с гемоглобином крови, содержащим ио-
ны Fe2+, и является ядовитым для человека соединением. Аналогич-
ную роль играют ионы тяжёлых металлов ртути, свинца и таллия, ко-
торые в качестве мягких кислот взаимодействуют с RS-группами 
(мягкие основания) физиологически важных соединений в организме 
человека и препятствуют их участию в биохимических процессах. 

При классификации соединений на мягкие и жёсткие кислоты и 
основания в теории Пирсона используется энергетическая разница 
между высшей занятой молекулярной орбиталью основания и низшей 
свободной молекулярной орбиталью кислоты (энергетическая щель), 
т.е. понятия квантовой химии, рассмотрение которых выходит за рам-
ки данного пособия. 
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 
 

1. ПРАВИЛА РАБОТЫ И ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ 
 
Выполнение лабораторного практикума является обязательным при 

изучении химии, так как приобретаются навыки научного эксперимента 
и развивается исследовательский подход к изучению дисциплины. 

При проведении лабораторных работ необходимо соблюдать общие 
правила работы в лаборатории и правила техники безопасности. 
 

1.1. Общие правила работы в химических лабораториях 
 
В лабораторных работах по химии используются едкие, агрессив-

ные и ядовитые вещества. Поэтому любые действия с химическими ве-
ществами требуют осторожности и внимания. В то же время необходимо 
усвоить, что работа в химической лаборатории совершенно безопасна 
при строгом соблюдении правил и требований техники безопасности. 
При выполнении лабораторных работ необходимо соблюдать следую-
щие общие правила. 

1. Содержать рабочее место в чистоте и порядке. 
2. Приступать к выполнению опыта лишь тогда, когда уяснены его 

цель и задачи, когда обдуманы отдельные этапы выполнения опыта.  
3. Каждая из работ, каждый отдельный опыт должны выполняться 

тщательно, аккуратно, без торопливости. 
4. Необходимо соблюдать все требования, содержащиеся в методи-

ческих указаниях к лабораторным работам. 
5. После использования реактива необходимо сразу ставить его на 

место, чтобы не создавать беспорядка на рабочем месте и не перепутать 
реактивы при расстановке их в конце занятия. 

6. В лаборатории необходимо соблюдать тишину, запрещается при-
нимать пищу, пить и заниматься посторонними делами. 

7. После окончания работы нужно вымыть руки. 
 

1.2. Правила техники безопасности 
 
Среди химических реагентов имеются ядовитые вещества, оказы-

вающие токсическое действие на организм человека в целом (мышьяк, 
сурьма, свинец, ртуть и их соединения, циановодородная кислота и ее 
соли, галогены, сероводород, аммиак, оксиды азота), и агрессивные ве-
щества, оказывающие локальные воздействия на кожу (кислоты и щело-
чи). При работе с ними необходимо соблюдать следующие правила по 
технике безопасности. 
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1. Все опыты с ядовитыми и сильно пахнущими веществами, а также 
нагревание и выпаривание растворов производить только в вытяжном 
шкафу. 

2. Не наклоняться над сосудом с кипящей жидкостью. Нагреваемую 
пробирку держать отверстием в сторону, а не к себе или соседу, так как 
может произойти выброс жидкости. Прогревать пробирку необходимо 
по всему объёму содержащегося в ней раствора, а не только снизу. 

3. Запах вещества определяют, направляя его пары к себе движени-
ем руки, не вдыхая их полной грудью. 

4. Работы с кислотами и щелочами проводить так, чтобы реактивы 
не попадали на одежду, лицо, руки. Наливая раствор в пробирку, ее надо 
держать на некотором расстоянии от себя. 

5. При обращении с неизвестными или недостаточно изученными 
веществами  необходимо проявлять повышенную осторожность. 

Ни в коем случае нельзя пробовать вещества на вкус!  
6. Необходимо тотчас же убрать все пролитое, разбитое и просы-

панное на столах или на полу в лаборатории. В случае если кислота 
прольется на пол, ее тут же следует засыпать песком, собрать его и вы-
нести из помещения. Облитое место нужно вымыть раствором соды.  

7. Забор ядовитых и едких жидкостей в пипетки производить не 
ртом, а при помощи резиновой груши.  

8. При измельчении сухих щелочей следует надевать предохрани-
тельные очки. Брать твердую щелочь только пинцетом или щипцами. 

9. Нельзя употреблять для опытов вещества из склянок и банок без 
этикеток с неразборчивыми надписями.  

10. При приготовлении растворов серной кислоты  нужно лить ее в 
воду, а не наоборот, так как вследствие сильного местного разогревания 
возможно разбрызгивание кислоты. 

11. Никаких веществ из лаборатории нельзя брать домой. 
12. Металлическая ртуть и ее пары – сильный яд. Поэтому ртуть, 

пролитая при поломке термометров и других приборов, должна быть 
тщательно собрана с помощью амальгамированных пластинок из меди 
или белой жести. 

13. При порезах стеклом рану нужно продезинфицировать раство-
ром перманганата калия или спиртом, смазать йодом и перевязать бинтом. 

14. После оказания первой помощи пострадавшего необходимо на-
править к врачу. 

15. В целях противопожарной безопасности химическая лаборато-
рия снабжена огнетушителями, ящиками с песком, асбестовыми одеяла-
ми. Необходимо знать, где находятся противопожарные средства и по-
рядок срочной эвакуации из лаборатории при пожаре. 
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16. В химической лаборатории имеется аптечка. Надо уметь оказы-
вать первую помощь пострадавшим, когда это необходимо (табл. 10). 

17. Обо всех «нештатных» ситуациях, при которых могут быть на-
рушены правила техники безопасности, немедленно сообщать препода-
вателю. 

Т а б л и ц а  10 
 

Правила оказания первой помощи пострадавшим 
в химической лаборатории 

 
Происшествие Первая помощь 

ОЖОГИ 
огнем, паром, горячими предметами 

I-й степени (краснота) Наложить вату, смоченную этило-
вым спиртом.  

II-й степени (пузыри) То же. Обработать 5%-м раство-
ром КМnО4 или 5%-м раствором 
танина 

III-й степени (разрушение тканей) Покрыть рану стерильной повяз-
кой и вызвать врача 

Ожоги кислотами (серной, азот-
ной, фосфорной), хлором или бро-
мом 

Промыть ожог большим объёмом 
воды, затем 5%-м раствором гид-
рокарбоната натрия 

Ожоги щелочами Промыть обильно водой 
 
Ожоги глаз 

При ожоге кислотами промыть 
3%-м раствором Na2CO3. При 
ожоге щелочами применять 2%-й 
раствор борной кислоты 

ОТРАВЛЕНИЯ 
 
Попадание едких веществ в рот и 
пищеварительные органы 

При попадании кислот пить ка-
шицу из оксида магния. При по-
падании щелочей пить раствор 
лимонной кислоты или очень 
разбавленной уксусной кислоты 

Отравление  твердыми или жидки-
ми веществами 

Вызвать рвоту, выпив 1%-й рас-
твор сульфата меди (II) 

Отравление газами Пострадавшего немедленно вы-
вести на свежий воздух 
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2. ИЗМЕРИТЕЛЬНЫЕ ПРИБОРЫ 
И НЕКОТОРЫЕ ОПЕРАЦИИ ХИМИЧЕСКОЙ 

ЛАБОРАТОРНОЙ ПРАКТИКИ 
 

2.1. Весы и взвешивание 
 

Взвешивание – это сравнение массы данного тела с массой другого 
тела, условно принятой за единицу. Взвешивание проводится при помо-
щи весов, а в качестве тел с массами сравнения пользуются гирями или 
разновесами. В химических лабораториях обычно используются двух-
чашечные и одночашечные весы с внутренним расположением гирь, 
устройством для их установки на одно из плеч коромысла, световой 
шкалой указателя массы. При взвешивании на таких весах следует со-
блюдать следующие правила. 

1. Нагрузка на чашки весов не должна превышать предельной, ука-
занной для данного типа весов. 

2. Взвешиваемый предмет помещается на чашки весов и снимается 
с чашек только при закрытом арретире. 

3. Температура взвешиваемого предмета и температура окружаю-
щего воздуха должны быть одинаковыми. 

4. Взвешиваемые вещества должны находиться в чистой, сухой таре 
(бюксы, тигли, часовые стекла и т. д.). Вещества нельзя непосредственно 
помещать на чашки весов. 

5. Дверцы весов во время взвешивания должны быть закрыты. 
6. Все взвешивания при выполнении одной работы (одного анализа) 

производятся на одних и тех же весах. 
7. Весы нужно содержать в чистоте. Случайно рассыпанное вещест-

во нужно удалить специальной кисточкой. При неисправности весов 
следует обращаться к преподавателю или лаборанту. 

В настоящее время в химических лабораториях появились новые 
типы весов – торсионные и электронные. 

В торсионных весах масса взвешиваемого вещества определяется 
по закручиванию плоской пружины внутри корпуса, поэтому никаких 
разновесов не требуется. Весы компактны и удобны в работе. Несложная 
последовательность действий при взвешивании на этих весах описана в 
краткой инструкции, которой следует руководствоваться при  работе. 

В электронных весах масса вещества определяется по изменению 
электрофизических свойств соответствующего датчика. Это ещё более 
удобный в работе прибор: достаточно положить образец на столик весов 
и записать его показание. 
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2.2. Прибор рН-метр 
 

Прибор рН-метр предназначен для определения водородного пока-
зателя растворов (рН) и окислительно-восстановительных потенциалов 
электродов. Действие этого прибора основано на измерении разности 
потенциалов (ЭДС) двух электродов – измерительного и вспомогатель-
ного, помещенных в испытуемый раствор. 

В качестве вспомогательного электрода (электрода сравнения) 
обычно применяется хлорсеребряный электрод. 

В качестве измерительного электрода в рН-метре используется 
стеклянный электрод. Поверхность стекла является твёрдым электроли-
том, отвечающим формуле: 

 

                                    |             | 
                         – O – Si – O – Si –    
                                    |             |  
                                   OK        OK     n , 

 

где К – катионы (Na+, K+, Li+, H+). При соприкосновении поверхности 
стекла с раствором на ней происходит реакция ионного обмена 
 

К+(стекло) + Н+(раствор) = Н+(стекло) + К+(раствор) 
 

и устанавливается ионное равновесие. При этом на границе электрода с 
раствором возникает скачок потенциала, величина которого, согласно 
уравнению Нернста, зависит от температуры и активности ионов: 

 

ϕр = ϕ0 + nF
RT

lna(Н+), 
 

где ϕр – равновесный потенциал электрода; ϕ0 – стандартный потенциал 
электрода; R – молярная газовая постоянная, равная 8,314 Дж/(моль·К); 
T – температура, К; F – постоянная Фарадея, равная 96484 или  округ-
лённо 96500 Кл/моль; a(Н+) – активность ионов водорода, моль/л.  

При работе с рН-метром следует пользоваться приложенной к нему 
инструкцией. 
 

Правила работы на рН-метре 
 

1. Перед каждым погружением электродов в анализируемый рас-
твор тщательно промойте их дистиллированной водой и удалите с них 
избыток влаги фильтровальной бумагой. 
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2. Имеющиеся на приборе переключатели «Виды работ» и «Преде-
лы измерения» установите соответственно в положения «рН»  и  «1–14». 

3. Включите прибор в сеть 220 В. При этом на передней панели 
прибора загорается контрольная лампочка. 

4. Проведите сначала ориентировочное измерение рН раствора, по-
сле чего переключите тумблер в положение, соответствующее диапазо-
ну измеряемого рН, и проведите точное измерение рН этого же раствора. 
Запишите результат. 

5. После измерения промойте электроды и погрузите их в дистил-
лированную воду.  

 

2.3. Кондуктометр 
 

Кондуктометр предназначен для определения удельной электриче-
ской проводимости раствора. При работе с прибором следует пользо-
ваться приложенной к нему инструкцией. 
 

Правила работы на кондуктометре 
 

1. Налейте в стакан (на 1/2 его объема) анализируемый раствор и 
поместите в него измерительный электрод, предварительно осушив его 
фильтровальной бумагой. 

2. Поворотом винта на передней панели прибора подберите такой 
диапазон для измерения, чтобы стрелка гальванометра отклонилась 
примерно до середины шкалы. 

3. Рассчитайте величину удельной электрической проводимости ис-
следуемого раствора, приняв всю шкалу (50 делений) за электрическую 
проводимость, указанную диапазоном. 

4. Удалите из раствора измерительный электрод и поместите его в 
стакан с водой. 

5. Вылейте анализируемый раствор и ополосните измерительный 
стакан дистиллированной водой. 

 
2.4. Ареометр 

 

Ареометр – это устройство для измерения плотности жидкостей. Он 
представляет собой запаянную стеклянную трубку со шкалой и грузом. 
Шкала градуирована в единицах плотности (кг/м3 или г/л). По плотности 
раствора можно установить массовую долю растворённого вещества. 

Для определения плотности ареометр осторожно погружают в при-
готовленный и налитый в мерный цилиндр раствор так, чтобы уровень 
жидкости находился в пределах его шкалы. При этом ареометр не дол-
жен касаться стенок цилиндра. Показание шкалы ареометра на уровне 
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поверхности жидкости отвечает плотности исследуемого раствора с 
точностью до третьего десятичного знака. 

Используя справочные данные (приложение I, таблицы 11 и 12), 
определяют по плотности массовую долю растворенного вещества в 
приготовленном растворе. Если измеренное значение плотности раство-
ра не совпадает с табличными данными, то массовую долю приготов-
ленного раствора рассчитывают методом интерполяции. 

Метод интерполяции заключается в определении искомой величи-
ны между соседними табличными значениями. 

Например, необходимо определить массовую долю Na2CO3, соот-
ветствующую плотности раствора 1,125 г/см3 . Для этого проводят сле-
дующее.  

1. В таблице 11 находят соседние с искомой величиной меньшее и 
большее значение массовой доли и плотности растворов:  
 

                         меньшее значение  ω = 11,60%,  ρ = 1,120 г/мл; 
 

большее значение  ω = 13,45%,  ρ = 1,140 г/мл. 
 

2. Находят разность между ними:  1,140 – 1,120 = 0,020 г/мл; 
 

      13,45 – 11,60 = 1,85 %. 
 

3. Находят разность между значением плотности, определенной по 
шкале ареометра, и меньшим табличным значением: 
 

1,125 – 1,120 = 0,005 г/мл. 
 

4. Решают пропорцию:   1,85 %    –    0,020 г/мл; 
 

Δω %    –    0,005 г/мл; 
 

        Δω = 
020,0

005,085,1 ⋅  = 0,36 %. 
 

5. Вычисляют массовую долю карбоната натрия в растворе с плот-
ностью 1,125 г/см3: 
 

ω (Na2CO3) = меньшее ω + Δω = 11,60 + 0,36 = 11,95 %. 
 

Т а б л и ц а   11 
 

Соотношение плотности (ρ, г/мл) и концентрации (ω, %) 
раствора Na2CO3 при 200С 

 

ρ 1,000 1,020 1,040 1,060 1,080 1,100 1,120 1,140 1,180 
ω 0,19 2,10 4,03 5,95 7,85 9,75 11,60 13,45 16,87 

 

 107



С помощью ареометра концентрацию раствора определяют прибли-
зительно. Более точно концентрация растворов определяется методами 
аналитической химии, например методом титрования. 
 

2.5. Титрование 
 

Титрование – один из методов точного определения концентрации, 
основанный на измерении объемов растворов, вступающих в реакцию 
веществ. Это метод количественного химического анализа, который за-
ключается в прибавлении раствора с известной концентрацией вещества 
(рабочего раствора или титранта) к точно измеренному объему анали-
зируемого раствора. В зависимости от типа реакции, лежащей в основе 
процесса титрования, различают кислотно-основное, окислительно-
восстановительное титрование и др.  

При подготовке к титрованию закрепленную в штативе бюретку 
наполняют до нулевой отметки рабочим раствором; при этом обязатель-
но заполняют раствором кончик бюретки. 

Пипеткой отбирают точный объем раствора, концентрацию которо-
го надо определить, и переносят его в коническую колбу. Если конец 
титрования определяют по индикатору, то в колбу добавляют 1–2 капли 
индикатора. 

Титрование проводят на фоне белого листа бумаги. В процессе тит-
рования рабочий раствор по каплям из бюретки добавляют в колбу с 
анализируемым раствором, который непрерывно перемешивают. Конец 
титрования устанавливают по изменению цвета индикатора. 

Зная объёмы обоих растворов и концентрацию одного из них, по 
закону эквивалентов рассчитывают концентрацию другого раствора. 

 
3. ОБРАБОТКА РЕЗУЛЬТАТОВ ЭКСПЕРИМЕНТА 

 
Любой эксперимент представляет собой основанное на опыте (эм-

пирическое) исследование. В результате эксперимента получают как ка-
чественные, так и количественные данные. 

Качественные данные (изменение цвета или температуры, образо-
вание или растворение осадка и т.п.) приводят к новым выводам или мо-
гут подтверждать ранее установленные научные теории. 

Количественные данные получаются в виде чисел, показывающих, 
как изменяются какие-либо свойства вещества при изменении внешних 
условий. Например, как изменяется растворимость при повышении тем-
пературы,  как изменяется рН раствора при увеличении или уменьшении 
концентрации соли и т. д. Количественные экспериментальные данные 
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после математической обработки представляются в виде таблиц или 
графиков или выражаются формулами. 

Целью большинства исследований данного практикума является 
измерение какой-либо величины, и только немногие задачи требуют ка-
чественных наблюдений. 

Каждое измерение сопряжено с некоторой ошибкой и при опреде-
лении какой-либо величины (например, рН, электропроводности) необ-
ходимо знать точность определения. Это часто бывает не менее важной 
и трудной задачей, чем осуществление самого определения. 

Когда говорят о точности определения, то имеют в виду собира-
тельное понятие, включающее две количественные характеристики – 
воспроизводимость и правильность. Воспроизводимость характеризует 
степень близости друг к другу результатов единичных определений. 
Правильность характеризует отклонение полученного результата анали-
за от истинного значения измеряемой величины. 

Заметим, что под измеряемой величиной в химическом анализе 
можно понимать как количество компонента, так и аналитический сиг-
нал – физическую величину, функционально связанную с содержанием 
компонента (например, величина рН, электропроводности, окислитель-
но-восстановительного потенциала). 

Отклонение результата анализа (среднего значения из n определе-
ний) от истинного содержания определяемого компонента называют по-
грешностью определения. Понятие «погрешность» – довольно сложное, 
существует несколько подходов к классификации погрешностей. 
 

3.1. Классификация погрешностей 
 

По характеру причин, вызывающих погрешности, их подразделяют 
на систематические и случайные. Не исключены также грубые погреш-
ности (промахи). 

Систематические погрешности – это погрешности, вызываемые 
постоянно действующей причиной, постоянные во всех измерениях. Они 
могут быть выявлены и устранены. Для выявления такого типа погреш-
ности часто бывает необходимо одно и то же явление изучать различ-
ными методами. Систематические погрешности, обнаруживаемые одним 
методом и не устраняемые другими известными методами, могут быть 
обусловлены прежде неизвестным явлением и иногда могут привести к 
открытию и созданию новой теории. Оценить численно величину систе-
матической погрешности можно лишь с точностью, лимитируемой слу-
чайными погрешностями анализа. 
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Случайные погрешности – это погрешности, хаотически меняю-
щиеся от измерения к измерению, причины которых достоверно неиз-
вестны. Это могут быть изменения условий опыта, ошибка при записи 
показаний приборов, неумение обращаться с мерной посудой или веса-
ми и т.д. 

Например, при измерении объема жидкости в мерной бюретке надо 
соблюдать определенные правила: объем прозрачной жидкости, смачи-
вающей стекло, отмеряется по нижнему краю мениска (рис. 8а), а непро-
зрачной – по месту соприкосновения жидкости со стеклом (рис. 8б). 
Случайной ошибкой здесь может быть так называемая ошибка парал-
лакса. Глаза экспериментатора должны быть расположены на одном 
уровне с уровнем мениска жидкости. При другом положении глаз можно 
получить либо заниженные, либо завышенные значения измеряемой ве-
личины. 

 

а б
 
 
 Рис. 8. Измерение объема 
 прозрачной (а) и непрозрачной (б) 
 жидкости 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Величина случайной погрешности может быть оценена с примене-
нием методов математической статистики.  

Деление погрешностей на систематические и случайные условно. 
Систематические погрешности одной выборки результатов при рассмот-
рении большого числа данных могут переходить в случайные. Напри-
мер, систематическая погрешность, обусловленная неправильными по-
казаниями прибора (сбита шкала), при измерении аналитического сигна-
ла в разных лабораториях и на разных приборах (на каждом из которых 
шкала сбита по-своему) переходит в случайную.  

Промах – это резко искажающая результат анализа и обычно легко 
обнаруживаемая погрешность, вызванная, как правило, небрежностью 
исследователя. 
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По способу вычисления погрешность эксперимента может быть аб-
солютной и относительной. 

Абсолютная погрешность (η) равна разности между средним из из-
меренных значений величины χ и истинным значением χист этой величи-
ны: 

η = ±│χ – χист│. 
 

Относительная погрешность обычно выражается в прoцентах:  
 

ηотн = ±
ист

ист

χ
χ−χ

·100 %. 

 

Для правильной обработки результатов эксперимента и получения 
надежных выводов необходимо ознакомиться с методикой оценки по-
грешности эксперимента. 
 

3.2. Обработка результатов эксперимента 
методами математической статистики 

 
Перед обработкой результатов эксперимента необходимо выявить 

систематические погрешности и промахи и исключить их из числа рас-
сматриваемых результатов. Следует иметь в виду, что единственным и 
вполне надежным методом их выявления является детальное рассмотре-
ние условий эксперимента, позволяющее исключить те наблюдения, при 
которых были нарушены требования методики проведения эксперимен-
та. После этого оставшиеся данные обрабатываются с применением ме-
тодов математической статистики. 

Наиболее вероятным значением измеряемой величины является её 
среднеарифметическое значение χ. Чем больше число повторных изме-
рений, тем больше среднеарифметическое значение совпадает с истин-
ным. Поэтому для выборки из n результатов сначала рассчитывают 
среднеарифметическое значение определяемой величины: 

 

χ = n
n321 χ++χ+χ+χ L

 = ∑
=

χ
n

1i
.in

1
 

 

Для характеристики рассеяния результатов (относительно среднего) 
вычисляют стандартное отклонение (s) и относительное стандартное от-
клонение (sr): 

 

s = 
1n
)( 2

−

χΔ∑ ,         sr = χ
s

. 
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Стандартное отклонение имеет ту же размерность, что и опреде-
ляемая величина, относительное стандартное отклонение  является без-
размерной величиной. Эти величины характеризуют воспроизводимость 
результатов определения. 

При обработке результатов эксперимента исследователя интересует 
интервал, в который результат измерения или анализа при имеющейся 
выборке (n) попадает с заданной вероятностью (Р). Величина Р (довери-
тельная вероятность) показывает вероятность попадания случайной 
величины в заданный интервал. Доверительную вероятность обычно 
принимают равной 0,95, хотя в зависимости от характера решаемой за-
дачи её можно полагать равной 0,90, 0,99 или какой-либо другой вели-
чине. Например, при Р = 0,95 вероятность попадания случайной величи-
ны в заданный интервал составляет 95 %. 

При обработке небольших выборок экспериментальных данных  
(n < 20) доверительный интервал измеряемой величины для заданной 
доверительной вероятности (при отсутствии систематической погреш-
ности в этом интервале) рассчитывается по формуле: 

n

st p ⋅±=δ , 
 

где s – стандартное отклонение измеряемой величины, рассчитанное для 
выборочной совокупности из n данных, tp – коэффициент Стьюдента, 
определяемый по таблице (при P = 0,95): 
 

n 2 3 4 5 6 7 8 9 10 
tp 12,7 4,3 3,18 2,78 2,57 2,45 2,37 2,31 2,26 

 

Доверительный интервал характеризует как воспроизводимость ре-
зультатов химического анализа, так и правильность, если известно ис-
тинное значение χист. 

 
3.3. Пример расчета погрешности опыта 

 
При определении жесткости воды разными студентами были полу-

чены следующие результаты: 12,12; 12,10; 12,54; 12,11 и 12,03 ммоль/л. 
Расхождения могут быть объяснены неточным измерением объема ана-
лизируемой воды пипеткой, неверным отсчетом объема в бюретке, не-
точным фиксированием точки эквивалентности при титровании – это 
случайные ошибки. К систематическим ошибкам в данном эксперименте 
можно отнести неправильную градуировку бюретки, ошибку в приго-
товлении титранта и другие.  
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При детальном рассмотрении результатов видно, что один из них 
(третий) значительно отличается явно завышенным значением. Необхо-
димо тщательно проанализировать методику эксперимента, чтобы вы-
явить и устранить причину появления этого результата. Но в данной се-
рии экспериментов этот результат следует отбросить и расчет погреш-
ности произвести с оставшимися результатами. 

Сначала вычисляем среднее значение определяемой величины: 
 

χ = 1/4·(12,12 + 12,10 + 12,11 + 12,03) = 12,09. 
 

Затем вычисляем ошибки отдельных измерений: 
 

Δχ1 = 12,12 – 12,18 = –0,06; 
Δχ2 = 12,10 – 12,18 = –0,08; 
Δχ3 = 12,11 – 12,18 = –0,07; 
Δχ4 = 12,03 –12,18 = –0,15. 

 

Стандартное отклонение равно: 
 

s = 
1n
)( 2

−

χΔ∑  = 
3

15,007,008,006,0 2222 +++
 = 112,0

3
0374,0

=  ммоль/л. 
 

Вычисляем доверительный интервал измеряемой величины при ве-
роятности Р = 0,95: 

 

2
112,018,3

n
st p ⋅
=

⋅
±=δ  = 0,18 ммоль/л. 

 

Следовательно, в данном эксперименте наиболее вероятное значе-
ние определяемой величины составляет: 
 

χ = (12,09 ± 0,18) ммоль/л. 
 

Обработанные данные можно представить в виде таблицы: 
 

 
χi 

 
n 

 
Δχ 

 
s 
 n

st p ⋅±=δ , 
 
χ 
 

12,12 
1210 
12,11 
12,03 

4 –0,06 
–0,08 
–0,07 
–0,15 

 
0,112 

 
0,18 

 
12,09 ± 0,18 
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3.4. Оформление отчета 
 
При выполнении лабораторной работы каждый студент пишет от-

чет о работе. Записи надо вести так, чтобы они кратко и логично описы-
вали работу, используемые приборы и реактивы. В отчете должно быть 
отражено следующее. 

1. Название работы и дата ее выполнения. 
2. Цель работы в целом и каждого отдельного опыта. 
3. Схема установки и ее описание. 
4. Порядок выполнения работы (ход работы). 
5. Таблица экспериментальных данных. 
6. Вычисление искомой величины. 
7. Расчет ошибки опыта. 
8. Выводы. 

 
Лабораторная работа 1 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРА КАРБОНАТА НАТРИЯ 
И ИЗУЧЕНИЕ ЕГО СВОЙСТВ 

 
Цель работы: 1) приобретение навыков приготовления раствора из 

сухой соли и из более концентрированного раствора; 
2) освоение методик титрования раствора и определения водород-

ного показателя среды; 
3) ознакомление со свойствами раствора Na2CO3, связанными с его 

гидролизом и протеканием ионообменных реакций. 
 

Опыт 1. Приготовление раствора из сухой соли 
 

Самый простой способ приготовления раствора – растворением на-
вески сухой соли в воде. 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Получите у преподавателя задание и рассчитайте, сколько сухой 
соли и воды потребуется для приготовления 250 мл раствора Na2CO3 за-
данной концентрации. Расчет предъявите преподавателю для проверки. 

2. Взвесьте на имеющихся в лаборатории весах необходимую массу 
соли с точностью до 0,01 г и через воронку перенесите в коническую 
колбу на 300 мл. 

3. Отмерьте мерным цилиндром необходимый объём воды и через 
воронку (для смывания остатков соли на поверхности стекла) постепен-
но приливайте её в колбу с навеской соли. Промыв воронку, выньте её 
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из колбы, а оставшуюся воду перелейте из цилиндра в колбу, постоянно 
перемешивая раствор плавным круговым движением колбы. 

4. Приготовленный раствор из конической колбы перелейте в стек-
лянный цилиндр и измерьте ареометром его плотность. Запишите ре-
зультат измерения. 

5. Используя справочные данные (табл. 11), определите по плотно-
сти массовую долю карбоната натрия в приготовленном растворе. В 
случае необходимости используйте метод интерполяции. Имейте в виду, 
что с помощью ареометра концентрация раствора определяется прибли-
зительно. Более точно концентрация приготовленного раствора будет 
определена в опыте 3 методом кислотно-основного титрования. 

6. Рассчитайте молярную концентрацию (СМ), титр (Т) и моляль-
ность (Сm) приготовленного раствора Na2CO3. Исходя из реакции 
 

Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2, 
 

рассчитайте также молярную концентрацию эквивалента (Сэк). 

Результаты вычислений занесите в таблицу: 
 

Масса, г Концентрация приготовленного раствора 
соли воды СМ Сэк Т Сm 

      
 

7. Установите разность экспериментально определенной массовой 
доли приготовленного раствора по сравнению с заданной. Рассчитайте 
погрешность, допущенную при приготовлении раствора, и укажите при-
чину ее появления.  
 

ηотн = %100
)CONa(

)CONa()CONa(

зад3

.зад32оп32

2

⋅
ω

ω−ω
. 

 

8. Приготовленный раствор сохраните для следующих опытов. 
 

Опыт 2. Приготовление раствора методом разбавления 
 

Растворы заданной концентрации можно приготавливать разбавле-
нием точно измеренного объема более концентрированных растворов. 

 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Получите у преподавателя задание. Для разбавления используйте 
раствор карбоната натрия, приготовленный в опыте 1. Рассчитайте объ-
ем воды и исходного раствора для приготовления 100 мл в 10 раз менее 
концентрированного раствора. Расчет предъявите преподавателю для 
проверки. 
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2. Отмерьте мерным цилиндром рассчитанный объем исходного 
раствора и перенесите его через воронку в мерную колбу на 100 мл. 

3. Содержимое колбы разбавьте дистиллированной водой до метки. 
Внимание! Когда уровень жидкости будет ниже метки колбы на 0,5 см, 
воду следует добавлять по каплям из капельницы до тех пор, пока ниж-
ний уровень линии мениска не коснется метки на колбе. 

4. Приготовленный раствор закройте пробкой и тщательно переме-
шайте многократным опрокидыванием колбы. 

5. Приготовьте такой же объем в 100 раз менее концентрированного 
раствора. Для этого раствор, приготовленный по п.п. 1–4, разбавьте 
в 10 раз по той же методике. 

6. Рассчитайте молярную концентрацию эквивалента разбавленных 
растворов Na2CO3. Приготовленные растворы сохраните для следующих 
опытов. 

 
Опыт 3. Определение концентрации раствора титрованием 

 
Для точного определения концентрации приготовленных в опыте 2 

растворов применяется метод кислотно-основного титрования с исполь-
зованием в качестве рабочего раствора соляной или азотной кислоты. 
При этом в растворе протекает реакция 
 

Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2 (H2CO3). 
 

Поскольку химическая реакция в растворе между кислотой и кар-
бонатом натрия протекает без изменения окраски, рекомендуется ис-
пользовать индикатор метиловый оранжевый. В процессе титрования 
при прибавлении кислоты к титруемому раствору этот индикатор оста-
ется желтым вплоть до того момента, когда весь Na2CO3 окажется пре-
вращенным в H2CO3. Первая капля «лишней» кислоты изменяет цвет 
индикатора с жёлтого на красный. Таким образом, изменение цвета ин-
дикатора в растворе будет свидетельствовать о том, что затраченное в 
реакции количество кислоты эквивалентно количеству определяемого 
Na2CO3. Этот момент называется точкой эквивалентности. Значение pH 
насыщенного раствора H2CO3 (≈ 4) совпадает с областью перехода рН 
метилового оранжевого (гл. 3, табл. 5). 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Налейте в одну пробирку на 1/3 объема рабочий раствор кислоты, 
которым будет производиться титрование, в другую – такой же объем 
приготовленного в опыте 2 (п. 1–4) раствора Na2CO3. В обе пробирки 
внесите по 2 капли индикатора метилового оранжевого. Отметьте цвет 
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индикатора в кислой и щелочной среде. Объясните, почему раствор кар-
боната натрия имеет щелочную среду. Напишите уравнение его гидро-
лиза в молекулярном и в ионном виде. 

2. Подготовьте к работе мерную бюретку, закрепленную в штативе. 
Для этого заполните её 0,1 н. раствором кислоты. Кончик бюретки также 
должен быть заполнен раствором кислоты.  

3. В три конических колбы мерной пипеткой внесите по 10 мл при-
готовленного раствора Na2CO3 (опыт 2, п.п. 1–4). Пипетку предвари-
тельно ополосните исследуемым раствором (первый набор раствора пи-
петкой слейте в раковину или в стакан для слива). 

4. Добавьте в колбы по 2 капли индикатора метилового оранжевого. 
5. В колбу с раствором карбоната натрия из бюретки сначала не-

большими порциями (по 0,5 мл), а к концу титрования по каплям прили-
вайте кислоту до изменения окраски индикатора. Раствор во время тит-
рования следует все время перемешивать. Как только индикатор изме-
нит цвет, добавление кислоты следует прекратить. 

6. По делениям на мерной бюретке определите объем кислоты 
(с точностью до 0,1 мл), использованной на титрование, и запишите ре-
зультат в таблицу. 

7. Повторите титрование еще 2 раза. Каждый опыт начинайте, уста-
навливая нулевой уровень рабочего раствора кислоты в бюретке. Для 
получения более точных результатов последние порции кислоты из бю-
ретки прибавляйте по каплям. Изменение окраски индикатора от одной 
капли кислоты является показателем конца реакции. Результаты титро-
вания не должны отличаться друг от друга более чем на 0,1 мл. Если ре-
зультаты отличаются более чем на 0,1 мл, проведите дополнительные 
опыты. Данные опытов внесите в таблицу: 
 
№ 
опыта 

Объем раствора 
Na2CO3, 

мл 

Объем кислоты, израс-
ходованный на титро-

вание, мл 

Среднее значе-
ние объема ки-
слоты, мл 

1. 
2. 
3. 

   

 
8. По среднему значению объема кислоты, использованной на тит-

рование, рассчитайте молярную концентрацию эквивалента раствора 
карбоната натрия по закону эквивалентов для растворов:  
 

V(Na2CO3)·Сэк(Na2CO3) = V(HCl)·Сэк(HCl), 
 

где V – объемы растворов, Сэк – их эквивалентные концентрации. 
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9. Сопоставьте определенное титрованием значение концентрации 
раствора Na2CO3 с заданным. Определите погрешность приготовления 
раствора: 

 

ηотн = 100
)CONa(С

)CONa(С)CONa(C

зад32эк

зад32экоп32эк ⋅
−

 %. 

 

Сделайте вывод о возможных причинах погрешности опыта. 
10. Действуя аналогично п.п. 1–9, установите титрованием концен-

трацию раствора Na2CO3, приготовленного в опыте 2 (п. 5), используя 
при этом в качестве титранта сантинормальный (0,01 н.) раствор соля-
ной или азотной кислоты. 

11. Запишите результаты титрования в такую же таблицу, рассчи-
тайте погрешность и сделайте вывод. 

 
Опыт 4. Определение водородного показателя раствора 

 
Водородный показатель (рН) растворов определяется с помощью ин-

дикаторной бумаги (метод визуального колориметрирования) и с помо-
щью рН-метра. 
 

4.1. Определение водородного показателя 
с помощью индикаторной бумаги 

 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Две капли раствора карбоната натрия, приготовленного в опыте 1, 
нанесите пипеткой на универсальную индикаторную бумагу. 

2. Быстро сравните окраску еще мокрого пятна на индикаторной 
бумаге с цветной шкалой и выберите на ней оттенок, наиболее близкий к 
цвету полученного пятна. Сделайте вывод о значении рН и укажите сре-
ду исследуемого раствора. 

3. Согласно предварительному измерению, выберите индикаторную 
бумагу для более узкого интервала рН. Повторите измерение рН с ис-
пользованием этой индикаторной бумаги. 

4. Сделайте вывод об уточненном значении рН исследуемого рас-
твора. 
 

4.2. Определение водородного показателя 
с помощью рН-метра 

 

Измерьте рН раствора, приготовленного в опыте 1, с помощью рН-
метра (см раздел «Измерительные приборы и некоторые операции хи-
мической лабораторной практики»). Запишите результат измерения. 
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Опыт 5. Гидролиз карбоната натрия 
 

Как известно (теор. разд., гл. 6), гидролизом называются обменные 
химические реакции, протекающие с участием воды. Признаком гидро-
лиза является изменение нейтральной среды раствора на кислотную или 
щелочную. 

Гидролиз карбоната натрия целесообразно изучать, измеряя водо-
родный показатель его растворов с помощью визуального колориметри-
рования и рН-метра. 
 

5.1. Влияние разбавления раствора на степень гидролиза соли. 
Определение константы и степени гидролиза 

 
Порядок выполнения опыта 

 

1. Определите водородный показатель приготовленных в опыте 2 
растворов карбоната натрия с помощью рН-метра. Запишите экспери-
ментально найденные значения рН растворов.  

2. По найденным значениям рН вычислите константу гидролиза 
карбоната натрия, руководствуясь следующими соображениями. 

Гидролиз карбоната натрия протекает по уравнению: 
 

СО3
2- + Н2О  НСО3

- + ОН-, 
 

следовательно, выражение константы гидролиза (Кг) имеет вид: 
 

Кг = 
[ ] [ ]

[ ]−
−− ⋅

2
3

3

CO

OHHCO
 . 

 

В числителе и знаменателе этого выражения стоят равновесные мо-
лярные концентрации ионов. Из уравнения гидролиза видно, что равно-
весные концентрации ионов HCO3

– и OH– равны. Вследствие практиче-
ски полной диссоциации соли в растворе при небольших значениях сте-
пени гидролиза равновесная концентрация СО3

2--иона мало отличается 
от начальной, и можно принять, что [CO3

2-]равн = С. Следовательно, для 
расчета константы гидролиза можно использовать выражение: 

 

[ ]
C

OH 2−

Γ =Κ , 
 

где [OH–] – равновесная концентрация ионов в растворе; С – молярная 
концентрация карбоната натрия.  
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По значениям рН растворов карбоната натрия, установленным экс-
периментально (п. 1), вычислите концентрацию ионов Н+: 

 

рН = –lg[H+] . 
 

Концентрацию ОН–-ионов вычислите из ионного произведения воды: 
 

KW = [H+]·[OH–] . 
 

Подставляя найденные значения концентраций ОН--ионов в выра-
жение для константы гидролиза, получите расчетные значения констан-
ты гидролиза Na2CO3 в исследуемых растворах. Вы знаете, что они 
должны быть одинаковыми, так как константа гидролиза соли не зави-
сит от концентрации её раствора. 

Степень гидролиза αг связана с константой гидролиза КГ и моляр-
ной концентрацией С законом разбавления Оствальда: 

 

αг = С
ΓΚ

. 
 

Вычислите по этой формуле степень гидролиза Na2CO3 в исследуе-
мых растворах. Сделайте вывод о влиянии концентрации соли (разбав-
ления раствора) на значение степени гидролиза карбоната натрия при 
неизменной температуре. Объясните, почему гидролиз протекает в ос-
новном по первой ступени. 

Сравните вычисленное по опытным данным значение константы 
гидролиза с теоретической величиной. При вычислении теоретической 
величины по формуле 

Кг = КW/К2 
 

имейте в виду, что значения констант диссоциации H2CO3 при 25 0С по 
первой и второй ступеням равны 4,45·10–7 (К1)  и  4,8·10–11 (К2). 
 

5.2. Влияние температуры на степень гидролиза 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Налейте в пробирку раствор карбоната натрия, приготовленный в 
опыте 1, и проведите измерение рН раствора с помощью индикаторной 
бумаги (см. 4.1). 

2. Нагрейте раствор до кипения и повторите измерение рН горячего 
раствора. Сравните результаты измерения рН раствора до и после нагре-
вания. В каком направлении смещается равновесие гидролиза? 
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3. Охладите раствор до комнатной температуры и измерьте рН охла-
жденного раствора. Происходит ли снова смещение равновесия гидролиза? 

4. Сделайте вывод о влиянии температуры на степень гидролиза. 
Исследуемый в опыте раствор из пробирки вылейте в раковину. 

 
5.3. Влияние состава солей на степень их гидролиза 

 
Порядок выполнения опыта 

 

1. Приготовьте для исследования раствор Na2СO3 (опыт 1) и одно-
нормальные растворы карбоната аммония и сульфита натрия. 

2. Проведите измерение рН раствора Na2SO3 с помощью рН-метра 
(см. 4.2) и запишите результат опыта. Сравните значения рН растворов 
Na2CO3 (опыт 4.2) и Na2SO3. 

3. Напишите ионные и молекулярные уравнения реакций гидролиза 
этих солей по первой ступени. В каком растворе концентрация ОН--
ионов более высокая? Степень гидролиза какой соли больше? Какой 
анион обладает большей поляризуемостью? 

4. Вычислите значение рН раствора Na2SO3, используя значения 
констант диссоциации H2SO3 при 25 0С: К1 = 1,7·10–2,  К2 = 6,3·10–8. 

5. Проведите измерение водородного показателя раствора 
(NH4)2CO3 с помощью рН-метра и запишите результат опыта. Сравните 
значения рН растворов Na2CO3 (опыт 4.2) и (NH4)2CO3. 

6. Напишите ионные и молекулярные уравнения реакций гидролиза 
солей. Рассчитайте рН обоих растворов. Сделайте вывод о влиянии силы 
кислоты и основания, образующих соль, на степень гидролиза этой соли 
(константа диссоциации гидроксида аммония при 25 0С равна 1,79·10–5). 
 

Опыт 6. Ионообменные реакции в растворе карбоната натрия 
 

6.1. Получение углекислого газа 
 

В пробирку поместите микрошпатель сухой соли Na2CO3 и две-три 
капли 1 н. соляной кислоты. Что наблюдается в растворе? Напишите 
уравнение реакции в ионном и молекулярном виде. 
 

6.2. Получение и растворение малорастворимых веществ 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. В одну пробирку налейте 5–6 капель соли магния, во вторую – 
столько же соли цинка, в третью – соли свинца (II). Во все пробирки до-
бавьте раствор Na2CO3, приготовленный в опыте 1. Что наблюдается в 
растворе? 

 121



2. Напишите уравнения реакций в ионном и молекулярном виде. 
3. Запишите условия выпадения осадков, используя значения про-

изведений растворимости карбонатов магния (2,1·10-5), свинца (7,5·10-14) 
и цинка (1,5·10-11). 

4. Полученные осадки разделите пополам. К одной части добавьте 
концентрированный раствор соляной кислоты, размешайте содержимое 
пробирок стеклянной палочкой. В каком случае осадок быстро раство-
ряется? Осадки каких веществ практически не растворяются? 

5. Напишите уравнения реакций растворения осадков в соляной ки-
слоте. Объясните причину растворения осадков, сравнив значения про-
изведений растворимости карбонатов металлов и констант диссоциации 
угольной кислоты (К1 = 4,5·10-7; К2 = 1,8·10-11). Значение какой констан-
ты диссоциации определяет равновесие ионов в растворе? 

6. К другой части осадков прибавьте концентрированный раствор 
гидроксида натрия. Напишите уравнения реакций растворения осадков в 
гидроксиде натрия. Имейте в виду, что при взаимодействии карбоната 
цинка с гидроксидом натрия в растворе образуется комплексное соеди-
нение тетрагидроксоцинкат натрия (Кн = 3,6⋅10-16). 

7. Сравните значения произведений растворимости карбонатов с 
произведениями растворимости гидроксидов магния и свинца и кон-
стантой нестойкости комплекса и объясните протекание реакций. 
 

Лабораторная работа 2 
ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРА ХЛОРИДА АММОНИЯ 

И ИССЛЕДОВАНИЕ ЕГО СВОЙСТВ 
 
Цель работы: 1) приобретение навыков  приготовления раствора из 

сухой соли и из более концентрированного раствора;  
2) освоение методик титрования раствора NH4Cl и определения во-

дородного показателя среды; 
3) изучение свойств раствора NH4Cl, связанных с его гидролизом и 

протеканием ионообменных реакций. 
 

Опыт 1. Приготовление раствора из сухой соли 
 

Раствор можно приготовить растворением навески сухой соли в воде. 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Получите у преподавателя задание и рассчитайте, сколько сухой 
соли и воды потребуется для приготовления 250 мл раствора NH4Cl за-
данной концентрации. Расчет предъявите преподавателю для проверки. 
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2. Взвесьте необходимое количество соли на имеющихся в лабора-
тории весах с точностью до 0,01 г и через воронку перенесите соль в ко-
ническую колбу на 300 мл. 

3. Отмерьте мерным цилиндром необходимый объём воды и через 
воронку постепенно приливайте её в колбу с навеской соли. Промыв во-
ронку водой, выньте её из колбы, а оставшуюся воду из цилиндра пере-
лейте в колбу, перемешивая раствор плавным круговым движением колбы. 

4. Приготовленный раствор из конической колбы перелейте в стек-
лянный цилиндр и измерьте ареометром его плотность (см. раздел «Из-
мерительные приборы и некоторые операции химической лабораторной 
практики»). Запишите результат измерения. 

5. Используя справочные данные (табл. 12) и метод интерполяции, 
по измеренному значению плотности раствора определите массовую до-
лю NH4Cl в приготовленном растворе. Имейте в виду, что полученное 
значение ориентировочно. Более точно концентрация приготовленного 
раствора определяется методом кислотно-основного титрования (опыт 3). 

 

Т а б л и ц а   12 
 

Соотношение плотности (ρ, г/мл) и концентрации (ω,%) 
раствора NH4Cl при 200С 

 

ρ 1,001 1,005 1,010 1,017 1,028 1,034 1,046 1,057 1,062 1,072
ω 1 2 4 6 10 12 16 20 22 26 

 

6. Установите расхождение экспериментально определенной массо-
вой доли приготовленного раствора по сравнению с заданной. Рассчи-
тайте погрешность, допущенную при приготовлении раствора: 

 

ηотн = 100
)ClNH(

)ClNH()ClNH(

.задан4

.задан4.опытн4 ⋅
ω

ω−ω
(%). 

 

В выводе укажите причины погрешности. 

7. Вычислите молярную концентрацию (СМ), титр (Т) и моляль-
ность (Сm) приготовленного раствора NH4Cl. Исходя из реакции 
 

NH4Cl + NaOH= NaCl + H2O + NH3, 
 

рассчитайте также молярную концентрацию эквивалента (Сэк). 
Результаты опыта занесите в таблицу: 

 

Масса, г Концентрация приготовленного раствора 
соли воды СМ Сэк Т Сm 

       
 

8. Приготовленный раствор сохраните для следующих опытов. 
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Опыт 2. Приготовление раствора методом разбавления 
 

Раствор соли заданной концентрации можно приготовить разбавле-
нием более концентрированного раствора. 

 
Порядок выполнения опыта 

 

1. Для разбавления используйте в качестве исходного раствор 
NH4Cl, приготовленный в опыте 1. Рассчитайте объем воды и исходного 
раствора NH4Cl для приготовления 100 мл в 10 раз менее концентриро-
ванного раствора. Расчет предъявите преподавателю для проверки. 

2. Отмерьте цилиндром рассчитанный объем исходного раствора 
NH4Cl и перенесите его через воронку в мерную колбу. 

3. Содержимое колбы разбавьте дистиллированной водой. Внима-
ние! Когда уровень жидкости будет ниже метки колбы на 0,5 см, воду 
следует добавлять по каплям из капельницы до тех пор, пока нижний 
уровень линии мениска не коснется метки на колбе. 

4.  Приготовленный раствор закройте пробкой и  тщательно пере-
мешайте. 

5. Аналогично приготовьте такой же объем в 10 раз менее концен-
трированного раствора. Для разбавления используйте раствор NH4Cl, 
приготовленный по п.п. 1–4. 

6. Рассчитайте молярную концентрацию эквивалента приготовлен-
ных разбавлением растворов NH4Cl. Приготовленные растворы сохрани-
те для следующих опытов.  
 

Опыт 3. Определение концентрации раствора титрованием 
 

Для точного определения концентрации приготовленных в опыте 2 
растворов NH4Cl можно использовать кислотно-основное титрование  
раствором щелочи. При этом  в растворе протекает реакция: 
 

NH4Cl + NaOH = NH3 + H2O + NaCl. 
 

Поскольку реакция в растворе между веществами протекает без из-
менения окраски, следить за её ходом целесообразно с помощью фенол-
фталеина. В процессе титрования при прибавлении щелочи к раствору 
хлорида аммония этот индикатор приобретет малиновую окраску в тот 
момент, когда NH4Cl окажется превращенным в NH4OH. Изменение 
цвета индикатора в растворе свидетельствует о том, что затраченное в 
реакции количество щелочи эквивалентно количеству определяемого 
NH4Cl (точка эквивалентности). Значение рН насыщенного раствора 
NH4OH (≈8) совпадает с областью перехода рН фенолфталеина (табл. 5). 
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Порядок выполнения опыта 
 

1. Налейте в одну пробирку (на 1/3 её объема) раствор щелочи для 
титрования, в другую – такой же объем приготовленного в опыте 2 рас-
твора NH4Cl. В обе пробирки внесите по 2 капли индикатора фенолфта-
леина. Отметьте цвет индикатора в кислой и щелочной среде. Объясни-
те, почему раствор хлорида аммония имеет кислую среду. Напишите 
уравнение реакции гидролиза хлорида аммония. 

2. Подготовьте к работе мерную бюретку, закрепленную в штативе. 
Для этого заполните ее 0,1 н. раствором щелочи. 

3. В три конических колбы мерной пипеткой внесите по 10 мл при-
готовленного раствора хлорида аммония. Пипетку предварительно опо-
лосните исследуемым раствором. 

4. Добавьте в колбы с исследуемыми растворами по 2 капли инди-
катора фенолфталеина. 

5. Из бюретки небольшими порциями (по 0,5 мл) приливайте рабо-
чий раствор щелочи в колбу с NH4Cl до появления окраски индикатора. 
Раствор во время опыта следует все время перемешивать. Как только 
появится малиновое окрашивание индикатора, добавление щелочи сле-
дует прекратить. 

6. Запишите объем щелочи, израсходованный на титрование. 
7. Повторите титрование еще 2 раза. Каждый опыт начинайте, уста-

навливая нулевой уровень рабочего раствора щелочи в бюретке. Для по-
лучения более точных результатов последние порции (0,5–0,7 мл) щело-
чи из бюретки прибавляйте по каплям. Появление окраски индикатора 
от одной капли щелочи является показателем конца реакции. Результаты 
титрования не должны отличаться друг от друга более чем на 0,1 мл. Ес-
ли результаты отличаются более чем на 0,1 мл, проведите дополнитель-
ные опыты. Данные опыта запишите в таблицу: 
 

№ 
опыта 

Объем раствора 
NH4Cl, мл 

Объем щелочи, из-
расходованный на 
титрование, мл 

Cреднее значение 
объема щелочи, мл 

1. 
2. 
3. 

   

 

8. Вычислите молярную концентрацию эквивалента раствора хло-
рида аммония по закону эквивалентов для растворов:  
 

Сэк(NH4Cl) V(NH4Cl) = Сэк(щелочи) V(щелочи), 
 

где V – объем раствора, Сэк – молярная концентрация эквивалента рабо-
чего раствора щёлочи. 
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9. Определите погрешность приготовления раствора по формуле: 
 

ηотн = 100
)ClNH(С

)ClNH(С)ClNH(С

4эк

.задан4эк.опытн4эк ⋅
−

(%) 
 

Сделайте вывод о возможных причинах погрешности приготовле-
ния раствора. 

10. Аналогично п. 1–10 установите точную концентрацию раствора 
NH4Cl, приготовленного в опыте 2 (п. 5), используя для титрования 
0,01 н. раствор щелочи. Результаты запишите и обработайте аналогично. 

 
Опыт 4. Определение водородного показателя раствора 

 
4.1. Определение с помощью индикаторной бумаги 

 
Порядок выполнения  опыта 

 

1. Пипеткой перенесите 2–3 капли раствора NH4Cl, приготовленно-
го в опыте 1, на универсальную индикаторную бумагу. 

2. Быстро сравните окраску еще мокрого пятна на индикаторной 
бумаге с цветной шкалой и выберите на ней оттенок, наиболее близкий к 
цвету полученного пятна. Сделайте вывод о значении рН исследуемого 
раствора и укажите реакцию среды. 

3. Согласно предварительному измерению выберите индикаторную 
бумагу для более узкого интервала рН. Повторите измерение рН с ис-
пользованием другой индикаторной бумаги. 

4. Сделайте вывод об уточненном значении рН исследуемого рас-
твора. 
 

4.2. Определение с помощью рН-метра 
 

Проведите измерение водородного показателя раствора, приготов-
ленного в опыте 1. (Описание прибора и методика работы изложены в 
разделе «Измерительные приборы и некоторые операции химической 
лабораторной практики»). Запишите результат измерения. 
 

Опыт 5. Гидролиз хлорида аммония 
 

Как известно (теор. разд., гл. 6), гидролизом называются обменные 
химические реакции, протекающие с участием воды. Признаком гидро-
лиза является изменение нейтральной среды раствора на кислую или 
щелочную. 
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Реакцию гидролиза хлорида аммония будем изучать, измеряя водо-
родный показатель его растворов с помощью визуального колориметри-
рования и рН-метра. 
 

5.1. Влияние разбавления раствора на степень гидролиза соли. 
Определение константы и степени гидролиза 

 
Порядок выполнения опыта 

 

1. Определите рН приготовленных в опыте 2 растворов хлорида 
аммония с помощью рН-метра. Запишите экспериментально найденные 
значения рН растворов.  

2. По результатам измерения рН вычислите значения константы 
гидролиза Kг растворов, исходя из следующих соображений. 

Гидролиз хлорида аммония протекает по уравнению: 
 

NH4
+ + Н2О  NН4OH + Н+   

 

Состояние равновесия реакции гидролиза описывается константой 
гидролиза Кг: 
 

[ ] [ ]
[ ]+

+

Γ

⋅
=Κ

4

4

NH
HOHNH

 .  

 

В числителе и знаменателе этого выражения используются равно-
весные молярные концентрации. Из уравнения гидролиза видно, что 
равновесные концентрации ионов NH4OH и H+ равны. Вследствие прак-
тически полной диссоциации соли в растворе при небольших значениях 
степени гидролиза равновесная концентрация иона NH4

+ мало отличает-
ся от начальной и можно принять, что [NH4

+]равн = С. Тогда для расчета 
константы гидролиза можно использовать выражение: 

 

[ ] ,
С

H 2+

Γ =Κ  
 

где [H+] – равновесная концентрация H+-ионов в растворе; С – молярная 
концентрация хлорида аммония. 

Зная рН водных растворов NH4Cl, рассчитайте концентрацию ионов 
Н+ по формуле 

рН = –lg[H+] . 
 

Используя найденные в опыте три значения концентраций раство-
ров хлорида аммония и вычисленные значения рН растворов, определи-
те значения константы гидролиза в исследуемых растворах NH4Cl.  
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Степень гидролиза αг связана с константой гидролиза и молярной 
концентрацией раствора С по закону разбавления Оствальда: 

 

αг = С
ΓΚ

. 
 

Вычислите по этой формуле степень гидролиза хлорида аммония в 
исследуемых растворах. Сделайте вывод о влиянии концентрации соли 
(разбавления раствора) на значение константы и степени гидролиза 
NH4Cl при неизменной температуре. Сравните вычисленные экспери-
ментальные значения константы и степени гидролиза NH4Cl с теорети-
ческим значением. Теоретическое значение определяется по формуле 

 

Кг = Кw /Кд, 
 

в которой Кд – константа диссоциации NH4OH при 25 0С (1,8·10-5). 
 

5.2. Влияние температуры на степень гидролиза 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Налейте в пробирку исследуемый раствор, приготовленный в 
опыте 1, и проведите измерение рН раствора с помощью индикаторной 
бумаги (как описано в опыте 4.1). 

2. Нагрейте раствор до кипения и повторите измерение рН горячего 
раствора. Сравните результаты измерения рН раствора до и после нагре-
вания. В каком направлении смещается равновесие гидролиза? 

3. Охладите раствор до комнатной температуры. Измерьте рН охла-
жденного раствора. Происходит ли снова смещение равновесия гидро-
лиза? Сделайте вывод о влиянии температуры на степень гидролиза. 

Исследуемый раствор из пробирки вылейте в раковину. 
 

5.3. Влияние состава солей на степень гидролиза 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Для исследования используйте раствор хлорида аммония, приго-
товленный в опыте 1, и однонормальные растворы NH4СH3COO и NaCl. 

2. Проведите измерение рН раствора NaCl с помощью рН-метра и 
запишите результат опыта. Сравните значения рН растворов NH4Cl 
(опыт 4.2) и NaCl. Какой раствор подвергается гидролизу и почему? На-
пишите ионное и молекулярное уравнения реакции гидролиза соли. 

3. Проведите измерения рН водного раствора NH4СH3COO с помо-
щью рН-метра. Сравните значения рН растворов NH4Cl (опыт 4.2) и 
NH4CH3COO. Напишите уравнения реакций гидролиза солей. Рассчи-
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тайте рН обоих растворов. В расчётах используйте справочные значения 
констант диссоциации при 25 0С NH4OH (1,8·10-5) и CH3COOH (1,74·10-5) 

4. Сделайте вывод о влиянии силы кислоты и основания, образую-
щих соль, на степень её гидролиза. 
 

Опыт 6. Ионообменные реакции в растворе хлорида аммония 
 

6.1. Получение аммиака 
 

Порядок выполнения опыта 
 

В пробирку поместите микрошпатель сухой соли NH4Cl и 2–3 капли 
однонормального раствора гидроксида натрия. Для ускорения реакции 
подогрейте раствор. Что наблюдаете в растворе? Составьте уравнение 
реакции в ионном и молекулярном виде. 

 
6.2. Получение малорастворимых веществ 

 

Порядок выполнения опыта 
 

В одну пробирку поместите 5–6 капель раствора нитрата серебра, 
во вторую – столько же нитрата свинца (II). В обе пробирки добавьте по 
5 капель раствора NH4Cl, приготовленного в опыте 1. Что наблюдается в 
растворах? Составьте уравнения реакций в ионном и молекулярном виде. 
Запишите условия выпадения осадков, используя значения произведе-
ний растворимости хлорида серебра и хлорида свинца, которые приве-
дены в приложении IV. Осадки оставьте для дальнейшего исследования. 

 
6.3. Сравнение полноты осаждения ионов 

различными осадителями 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Полученный в опыте 6.2 осадок хлорида свинца (II) отфильтруйте 
через бумажный фильтр или дайте ему отстояться. Прозрачный фильт-
рат перенесите пипеткой в две чистые пробирки по 3–4 капли в каждую. 

2. В одну пробирку добавьте 2–3 капли нитрата свинца (II), чтобы 
убедиться в полноте осаждения ионов Cl- по отношению к ионам Pb2+. В 
другую пробирку добавьте раствор нитрата серебра. Какое вещество вы-
падает в осадок? 

3. Напишите ионные уравнения протекающих реакций. Объясните 
образование осадка AgCl после удаления из раствора ионов Cl- в виде 
PbCl2. Каким из используемых реактивов наиболее полно удаляются ио-
ны хлора из раствора? В обсуждении результатов используйте значения 
произведений растворимости хлоридов серебра и свинца. 
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6.4. Переосаждение малорастворимых веществ 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Осадок хлорида серебра, полученный в опыте 6.2, отфильтруйте 
через бумажный фильтр или дайте ему отстояться. После отстаивания 
удалите жидкую фазу пипеткой. 

2. К осадку добавьте 3–4 капли раствора сульфида аммония и пере-
мешайте осадок стеклянной палочкой.  

3. Укажите, как изменился цвет осадка. Какое вещество образова-
лось? Напишите уравнения химических реакций, выражения произведе-
ний растворимости и их численные значения для полученных малорас-
творимых веществ. Объясните переход одного осадка в другой. 
 

6.5. Растворение осадков малорастворимых веществ 
 

6.5.1. Образование растворимых комплексных соединений 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. В двух пробирках получите раздельно осадки хлоридов серебра и 
свинца (опыт 6.1). 

2. К осадкам в каждую пробирку добавьте по 2–3 капли раствора 
аммиака. Размешайте содержимое пробирок стеклянной палочкой. В ка-
ком случае осадок растворяется? Осадок какого вещества практически 
не растворяется? 

3. Напишите уравнение реакции растворения осадка хлорида сереб-
ра в водном растворе аммиака, протекающего с образованием комплекс-
ного иона [Ag(NH3)2]+. Объясните причину растворения хлорида серебра 
в аммиаке. Почему хлорид свинца нерастворим в аммиаке? 
 

6.5.2. Влияние концентрации ионов растворителя  
на растворение осадков 

 
Порядок выполнения опыта 

 

1. Получите в двух пробирках осадки гидроксида магния из 4–5 ка-
пель сульфата магния и 2–3 капель гидроксида натрия. 

2. К осадку в первой пробирке добавьте одну каплю соляной кисло-
ты (1 н.) и перемешайте содержимое пробирки стеклянной палочкой, за-
тем вторую каплю и так далее. Отсчитайте и запишите число капель со-
ляной кислоты, при котором произошло полное растворение осадка. 
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3. К осадку во второй пробирке добавьте по каплям раствор хлори-
да аммония, приготовленный в опыте 1, до полного растворения осадка 
гидроксида магния. Отсчитайте число капель раствора NH4Cl, затрачен-
ного на реакцию. 

4. Запишите ионное уравнение реакции получения гидроксида маг-
ния, молекулярные и ионные уравнения растворения осадка гидроксида 
магния в кислоте и хлориде аммония. Почему в одном случае растворе-
ние осадка произошло быстрее? Приведите обоснованный ответ. 

 
Лабораторная работа 3 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ 
 

Цель работы: 1) приобретение навыков определения электропро-
водности и водородного показателя среды растворов; 

2) исследование некоторых свойств растворов электролитов, свя-
занных с явлением электролитической диссоциации. 

 
Опыт 1. Определение электропроводности  растворов 

 

Количественной характеристикой способности растворов электроли-
тов проводить электрический ток является электрическая проводимость. 
Различают удельную (σ) и молярную (λ) электрическую проводимость. 

Удельная электрическая проводимость раствора (σ, Ом-1·см-1) – 
величина, обратная удельному электрическому сопротивлению: 

 

σ = ρ
1

. 
 

Удельное электрическое сопротивление (ρ) определяют из уравне-
ния 

R = S
l⋅ρ

, 

где  – длина любого проводника, в том числе и электролита, м; S – 
поперечное сечение проводника, R – электрическое сопротивление про-
водника – величина, вычисляемая по формуле 

l

 

R = I
U

, 
 

в которой U – напряжение (В), I – сила тока (А). 
Электрическое сопротивление (R) измеряют кондуктометром, а за-

тем вычисляют удельное электрическое сопротивление (ρ) и удельную 
электрическую проводимость (σ). 
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Порядок выполнения опыта 
 

1. Приготовьте для исследования сухую соль NaCl, дистиллирован-
ную воду, водопроводную воду и децимолярные растворы сахара, хло-
рида натрия, карбоната натрия и аммиака. 

2. Для измерения проводимости NaCl в сухой стакан насыпьте по-
варенную соль так, чтобы она покрыла дно стакана. Опустите в соль 
электрод. Проводит ли ток сухая соль? Объясните наблюдаемое явление. 

3. Проведите измерение удельной электрической проводимости во-
ды и всех растворов с помощью кондуктометра (см. разд. «Измеритель-
ные приборы и некоторые операции химической лабораторной практики»). 

Запишите результаты измерений в таблицу: 
 

Исследуемый 
раствор 

R, 
Ом 

ρ, 
Ом·см 

σ, 
Ом-1·см- 

NaCl (сухая соль)    
Дистиллированная вода    
Водопроводная вода     
Раствор сахара (0,1 М)    
Раствор NaCl (0,1 М)    
Раствор Na2CO3 (0,1 М)    
Раствор NH4OH (0,1 М)    

 

4. Объясните разницу в полученных значениях удельной электриче-
ской проводимости воды и всех растворов. 

 
Опыт 2. Определение степени и константы диссоциации 

слабого электролита 
 

Степень и константа диссоциации слабых электролитов определя-
ется по результатам измерения молярной электрической проводимости 
растворов. 

Молярная электрическая проводимость (λ, см2·Ом-1·моль-1) – это 
электрическая проводимость такого объема раствора, в котором содер-
жится один моль растворенного вещества, причем электроды находятся 
на расстоянии 1 см друг от друга. Она равна отношению удельной элек-
трической проводимости к молярной концентрации вещества в растворе: 

 

λ = С
σ

. 
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Так как при разбавлении раствора степень диссоциации (α) возрас-
тает, приближаясь к единице, а подвижность ионов практически не ме-
няется, то возрастает и молярная электрическая проводимость, достигая 
некоторого предельного значения (λ∞). Поэтому 

 

λ = α·λ∞, 
откуда 

∞λ
λ

=α , 
 

где λ∞ – табличная величина при 291 К или 298 К.  
 

Зная степень электролитической диссоциации, вычисляют констан-
ту диссоциации вещества по известному уравнению: 
 

α−
⋅α

=Κ
1

С2

. 
 

Итак, чтобы вычислить степень диссоциации электролита (α) в рас-
творе заданной концентрации при данной температуре, необходимо 
знать молярную электрическую проводимость (λ) этого раствора при той 
же температуре. Молярную электрическую проводимость рассчитыва-
ют, зная удельную электрическую проводимость. 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Получите задание у преподавателя. В учебных химических лабо-
раториях обычно даётся задание определить степень и константу диссо-
циации уксусной кислоты или гидроксида аммония. 

2. Приготовьте растворы для исследования. В качестве исходного 
используйте 1 М раствор. Остальные растворы приготовьте методом по-
следовательного разбавления. 

Сначала в мерную колбу на 50 мл мерной пипеткой перенесите 
25 мл исходного раствора. Раствор доведите до метки дистиллированной 
водой. Внимание! Когда уровень жидкости будет ниже метки колбы на 
0,5см, воду следует добавлять по каплям из капельницы до тех пор, пока 
нижний уровень линии мениска не коснется метки на колбе. 

Приготовленный раствор с концентрацией вещества 0,5 М закройте 
пробкой и тщательно перемешайте плавными движениями колбы. 

Далее отберите мерной пипеткой 25 мл 0,5 М раствора, перенесите 
его в другую мерную колбу на 50 мл и доведите до метки дистиллиро-
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ванной водой. Перемешайте получившийся 0,25 М раствор. Далее про-
ведите последовательное разбавление водой 0,25 М раствора и получите 
0,125 М раствор, а затем по такой же методике получите раствор с кон-
центрацией растворённого вещества 0,0625 М. 

3. Проведите измерение удельной электрической проводимости 
всех исследуемых растворов с помощью кондуктометра, начиная изме-
рение с раствора меньшей концентрации. Результаты опыта занесите в 
таблицу:  
 

С, 
моль/л 

R, 
Ом 

ρ, 
Ом·см 

σ, 
Ом-1·см-1 

λ, 
см2·ом-1·моль-1 

α 
 

К 
 

1,0       
0,5       
0,25       

0,125       
0,0625       

 
Приготовленные растворы используйте далее в опыте 3.2. 
4. На основании данных таблицы постройте на миллиметровой бу-

маге график зависимости молярной электрической проводимости от 
концентрации раствора и график зависимости степени диссоциации от 
концентрации раствора. Объясните вид полученных зависимостей. 

5. Сравните расчетные значения константы диссоциации и выведи-
те среднее значение. Зависит ли константа диссоциации слабого элек-
тролита от концентрации раствора? Рассчитайте стандартное отклонение 
и доверительный интервал погрешности измерения константы диссо-
циации. 

Опыт 3. Определение водородного показателя 
 

3.1. Определение с помощью индикаторной бумаги 
 

Порядок выполнения  опыта 
      

1. Пипеткой перенесите 2–3 капли исследуемого раствора на уни-
версальную индикаторную бумагу. 

2. Быстро сравните окраску еще мокрого пятна на индикаторной 
бумаге с цветной шкалой и выберите на ней оттенок, наиболее близкий к 
цвету полученного пятна. Сделайте вывод о значении рН исследуемого 
раствора и укажите среду раствора. 
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3. Согласно предварительному измерению выберите индикаторную 
бумагу для более узкого интервала рН. Повторите измерение рН с ис-
пользованием другой индикаторной бумаги. 

4. Сделайте вывод об уточненном значении рН исследуемого рас-
твора. Результаты измерений занесите в таблицу:  
 

Исследуемый раствор рН Уточненное значение рН 
Дистиллированная вода   
Водопроводная вода   
Раствор сахара (0,1 М)   
Раствор NaCl (0,1 М)   
Раствор Na2CO3 (0,1 М)   
Раствор NH4OH (0,1 М)   

 

Сформулируйте вывод о возможных причинах изменения ней-
тральной среды в исследуемых растворах. 
 

3.2. Определение с помощью рН-метра. 
Изучение зависимости рН от концентрации раствора 

 

Порядок выполнения опыта 
 

1. Для исследования используйте растворы, приготовленные в опы-
те 2. Проведите измерение рН всех исследуемых растворов методом 
рН-метрии (см. разд. «Измерительные приборы и некоторые операции 
химической лабораторной практики»), начиная измерение с раствора 
меньшей концентрации. Результаты занесите в таблицу. 

2. Постройте график зависимости рН от концентрации исследован-
ных растворов. 

3. Получите контрольный раствор у преподавателя, проведите из-
мерение рН и по графику определите концентрацию раствора. С какой 
целью проводится этот опыт? 

4. Проведите теоретические вычисления значений рН исследуемого 
раствора, используя справочное значение его константы диссоциации, 
закон разбавления Оствальда 

 

α = С
Κ

 
 

и соотношения:              [ ] СH ⋅α=+   и  рН = –lg[Н+]. 
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Результаты вычислений занесите в таблицу: 
 
Концентрация раствора, 

моль/л 
Измеренное 
значение рН 

Вычисленное 
значение рН 

1,0   
0,5   
0,25   
0,125   
0,0625   

 

5. Сравните значения рН и сделайте вывод о сходимости результатов. 
 

Опыт 4. Сравнение химической активности кислот 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. В одну пробирку внесите 3–4 капли одномолярной хлороводо-
родной (соляной) кислоты, в другую – столько же одномолярной уксус-
ной кислоты. 

2. Выберите два приблизительно одинаковых по величине кусочка 
металлического цинка и внесите их по одному в каждую пробирку. Ка-
кой газ выделяется? В какой пробирке процесс идет более энергично? 

3. Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций. От кон-
центрации каких ионов зависит скорость выделения газа? Сравните зна-
чения констант диссоциации кислот: 1·107 (HCl), 1,75·10-5 (CH3COOH). В 
растворе какой кислоты содержание этих ионов больше? 

4. Сделайте вывод об относительной химической активности ки-
слот. 

 
Опыт 5. Смещение равновесия диссоциации 

слабых электролитов 
 

5.1. Влияние соли слабой кислоты на диссоциацию кислоты 
 

Порядок выполнения опыта 
 

1. В две пробирки внесите по 5–7 капель 1 М уксусной кислоты. 
2. В каждую пробирку добавьте две капли индикатора метилового 

оранжевого. Почему индикатор приобретает розовую окраску? 

 136



3. Одну пробирку с уксусной кислотой оставьте в качестве кон-
трольной, а в другую внесите 3–4 микрошпателя ацетата натрия и пере-
мешайте раствор стеклянной палочкой. 

4. Сравните окраску полученного раствора с окраской раствора в 
контрольной пробирке. На изменение концентрации каких ионов указы-
вает изменение окраски индикатора? 

5. Напишите уравнение диссоциации уксусной кислоты и выраже-
ние константы ее диссоциации. Объясните, как смещается равновесие 
диссоциации кислоты при добавлении к ней ацетата натрия? Как изме-
няется при этом степень диссоциации кислоты и концентрация Н+-
ионов? 
 

5.2. Влияние соли слабого основания на диссоциацию 
этого основания 

 
Порядок выполнения работы 

 

1. В две пробирки внесите по 5–7 капель 0,1 М раствора гидроксида 
аммония NH4OH. 

2. В каждую пробирку добавьте по две капли индикатора фенол-
фталеина. Поясните, почему индикатор изменил окраску. 

3. Одну пробирку с раствором оставьте в качестве контрольной, а в 
другую добавьте 3–4 микрошпателя хлорида аммония и перемешайте 
раствор стеклянной палочкой. 

4. Сравните окраску полученного раствора с окраской раствора в 
контрольной пробирке. Напишите схему ионного равновесия в растворе 
аммиака. Как смещается равновесие в этом растворе при добавлении к 
нему хлорида аммония? Как изменяется при этом степень диссоциации 
слабого основания и концентрация ОН–-ионов? Почему окраска фенол-
фталеина бледнеет? 
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ЗАДАНИЯ КОЛЛОКВИУМА 
 

Для получения допуска к работе каждому студенту необходимо 
сдать коллоквиум. Подготовка к коллоквиуму состоит в проработке дан-
ного пособия, а также раздела «Растворы» в других учебниках и учеб-
ных пособиях, перечень которых приведен в конце пособия (с. 150). 

На коллоквиуме выполняются задания в письменном или компью-
терном варианте (традиционном или тестовом), по результатам которого 
студент допускается или не допускается к выполнению работы. Студен-
ты, допущенные к работе, во время занятия приглашаются на дополни-
тельное устное собеседование с преподавателем и по результатам собе-
седования получают оценку (рейтинг) за коллоквиум. На собеседовании 
необходимо проявить знания по всему теоретическому материалу и ме-
тодике выполнения всех лабораторных работ, а также умения решать за-
дачи и упражнения по разделу «Растворы». 

Ниже приведены примеры (только примеры!) заданий, подобные 
которым предлагаются на коллоквиуме. 

 
ТЕОРЕТИЧЕСКИЙ РАЗДЕЛ 

 
Глава 1. Образование растворов 

 
1. Для насыщения 250 мл воды поваренной солью при 20 °С требу-

ется 87,5 г этой соли. Определите коэффициент растворимости NaCl в 
воде при этой температуре. 

 

2. Растворимость сульфата аммония при 20 °С равна 75,4 г в 100 г 
воды. Чему равна массовая доля (NH4)2SO4 в насыщенном растворе? 

 

3. При растворении 10 г гидроксида натрия в 250 мл воды темпера-
тура повысилась на 9,7 градусов. Теплоемкость полученного раствора 
практически не отличается от теплоемкости воды. Вычислите энтальпию 
растворения NaOH. 

 

4. В 450 мл воды растворили 50 г медного купороса. Чему равна 
массовая доля сульфата меди в полученном растворе? 

 

5. Какой объем серной кислоты с массовой долей Н2SO4 50,5% и 
плотностью 1,40 потребуется для приготовления 1,5 л децимолярного 
раствора этой кислоты? 
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Глава 2. Растворы неэлектролитов 
 
1. Укажите, какие из приведенных веществ в водных растворах яв-

ляются неэлектролитами: 
 

1) FeCl3        2) C2H5OH         3) CH3COOH         4) C12H22O11. 
 

2. При какой температуре кипит и замерзает раствор, полученный 
растворением 69 г этилового спирта в 500 мл? 

 

3. При 20° С давление насыщенного пара воды равно 2337 Па, а по-
сле растворения в 450 мл воды 45 г неэлектролита давление пара пони-
зилось до 2314 Па. Чему равна молярная масса неэлектролита? 

 

4. В 100 мл воды растворили 4 г неэлектролита, в состав которого 
входят углерод (50,70 %), водород (4,23 %), кислород (45,07 %). Раствор 
замерзает при –0,524°С. Определить формулу вещества.  

 

5. В радиатор автомобиля налили жидкость, состоящую из 8 л воды 
и 2 л метилового спирта (ρ = 0,8 г/мл). При какой самой низкой темпера-
туре можно после этого оставлять автомобиль на открытом воздухе, не 
опасаясь, что жидкость в радиаторе замёрзнет? 

 
Глава 3. Растворы электролитов 

 
1. Укажите, какие из приведенных веществ в водных растворах яв-

ляются слабыми, а какие сильными электролитами: 
 

1) HCl        2) HF        3) H2S        4) HNO3         5) C2H5OH. 
 

2. Константа электролитической диссоциации азотистой кислоты 
равна 5,1·10–4. Чему равна степень ее диссоциации в 0,1 М растворе? 

 

3. Степень диссоциации гидроксида аммония  в децимолярном рас-
творе равна 1,3 %. Определите константу диссоциации NH4OH и рН де-
цимолярного раствора. 

 

4. Определите показатели процесса электролитической диссоциа-
ции уксусной кислоты в растворе, содержащем 0,571 г кислоты в 100 г 
воды, если этот раствор замерзает при температуре –0,181 С. o

 

5. При растворении 3,48 г нитрата кальция в 200 г воды получен 
раствор, замерзающий при температуре –0,491 0С. Определите кажу-
щуюся степень электролитической диссоциации Ca(NO3)2. 
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Глава 4. Ионная теория кислот и оснований 
 

1. Расположите в порядке увеличения константы электролитиче-
ской диссоциации следующие кислоты: 

 

1) HNO3       2) HClO        3) HClO4       4) H3PO4. 
 

2. Среди приведенных кислот укажите трехосновную: 
 

1) H3BO3       2) H3PO2       3) H3PO3       4) H3PO4. 
 

3. Напишите схемы электролитической диссоциации сульфата алю-
миния, гидросульфата кальция, нитрата гидроксоцинка. 

 
Глава 5. Ионообменные реакции в растворах 

 

1. Взаимодействуют: а) оксид кальция с водой; б) оксид серы (VI) с 
водой; в) ортофосфат натрия с хлоридом кальция; г) магний с хлорово-
дородной кислотой. Напишите уравнения этих реакций и укажите среди 
них ионообменную. 

 

2. Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций гидрокси-
да хрома (III) с серной кислотой и гидроксидом калия. 

 

3. К раствору карбоната натрия прилили раствор: а) хлорида натрия; 
б) гидроксида натрия; в) хлороводородной кислоты; г) хлорида кальция. 
Напишите молекулярные и ионные уравнения возможных реакций. 

 
Глава 6. Гидролиз 

 
1. При растворении в воде каких веществ из числа приведенных – 

K2SO4, K2SO3, (NH4)2SO4, SiCl4 – происходит их гидролиз? Напишите 
уравнения реакций гидролиза и укажите среду растворов. 

 

2. Укажите соли, при гидролизе которых образуются основные соли: 
 

1) KCl    2) Na3PO4    3) ZnCl2    4) CuSO4    5) Na2SiO3    6) FeCl3. 
 

3. Укажите соли, при гидролизе которых образуются кислые соли: 
 

1) NaNO3      2) K3PO4      3)  FeSO4;    4) CuCl2      5) K2SiO3. 
 

4. Вычислите константу гидролиза цианида калия, степень гидроли-
за в децимолярном растворе и рН этого раствора. По результатам вы-
числений сделайте вывод о полноте гидролиза и среде раствора соли. 

 

5. Вычислите константу гидролиза нитрита аммония и определите 
степень гидролиза в децимолярном растворе и среду раствора. 
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6. Определите константу гидролиза ортофосфата калия по всем сту-
пеням, вычислите степень гидролиза в децимолярном растворе и рН это-
го раствора. Необходимо ли при вычислении рН учитывать все ступени 
гидролиза? 

 
Глава 7. Современные теории кислот и оснований 

 
1. Укажите правильное окончание фразы: в теории кислот и осно-

ваний Бренстеда кислотно-основное взаимодействие сопровождается 
переходом… 

 

1) …протонов от кислоты к основанию 
2) …протонов от основания к кислоте 
3) …электронов от кислоты к основанию 
4) …электронов от основания к кислоте 

 

2. Согласно протолитической теории кислот и оснований, вода в ре-
акции 

NH3 + H2O = NH4
+ 

является 
 

1) кислотой     2) основанием 
3) окислителем    4) восстановителем 
5) комплексообразователем  6) нейтральным растворителем 

 

3. Кислотами Льюиса называются вещества: 
 

1) акцепторы протонов  2) доноры протонов 
3) акцепторы электронов  4) доноры электронов 

 
ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

 
Лабораторная работа № 1 

Приготовление раствора карбоната натрия 
и исследование его свойств 

 
1. При плотности раствора карбоната натрия 1,100 г/мл массовая 

доля равна 9,75 %, а при плотности 1,110 г/мл – 10,68 %. Вычислите ме-
тодом интерполяции массовую долю карбоната натрия в растворе, плот-
ность которого 1,106 г/мл. 

 

2. Какой объем 16%-го раствора карбоната натрия (ρ = 1,17) и какой 
объем  воды потребуется для приготовления одного литра 5%-го раство-
ра (ρ = 1,05)? 
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3. С какой целью в данной лабораторной работе используются 
ареометр, мерная бюретка, мерный цилиндр, мерная пипетка и индика-
тор метиловый оранжевый? 

 
Лабораторная работа № 2 

Приготовление раствора хлорида аммония 
и исследование его свойств 

 
1. На титрование 20 мл раствора хлорида аммония неизвестной 

концентрации в трёх опытах были израсходованы следующие объёмы 
децимолярного раствора гидроксида натрия: 15,2 мл, 14,8 мл  и  15,0 мл. 
Вычислите молярную концентрацию раствора хлорида аммония. 

 

2. Объясните, почему раствор хлорида аммония имеет кислотную 
(кислую) среду, хотя это вещество является средней солью. 

 

3. Объясните, почему при получении аммиака из хлорида аммония 
его берут в кристаллическом виде (а не в виде раствора), действуют гид-
роксидом натрия или калия и опыт проводят при нагревании. 

 

4. Почему при повышении концентрации раствора хлорида аммо-
ния его плотность увеличивается не так заметно, как при повышении 
концентрации раствора карбоната натрия? 
 

Лабораторная работа № 3 
Электролитическая диссоциация 

 
1. Почему дистиллированная вода не проводит электрический ток, а 

водопроводная проводит? 
 

2. Расположите данные вещества в последовательность по увеличе-
нию электропроводности их растворов с одинаковой молярной концен-
трацией: 
 

1) NaCl      2) HNO2      3) H2SO3      4) HClO      5) C2H5OH 
 

3. Хлор входит в состав пяти кислот. Напишите их формулы и на-
звания и укажите, децимолярный раствор какой из этих кислот имеет 
наименьшее значение водородного показателя, а какой – наибольшее. 

 

4. Объясните, почему степень электролитической диссоциации сла-
бой кислоты уменьшается при добавлении в её раствор соли этой кисло-
ты. А как можно увеличить степень её диссоциации? 
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ПРИЛОЖЕНИЯ 
 

Приложение I 
 

Плотность водных растворов некоторых соединений при 20 ˚С 
 

Плотность (кг/м³) растворов ω, 
% H2SO4 HCl HNО3 H3PO4 NaOH KOH AgNO3 NaCl NaNO3 NH3
1 
2 
3 
4 
5 
6 
7 
8 
9 
10 
12 
14 
16 
18 
20 
22 
24 
26 
28 
30 
35 
40 
45 
50 
55 
60 
65 
70 
75 
80 
85 
90 
92 
94 
96 
98 
100 

1005 
1012 
1018 
1025 
1032 
1039 
1045 
1052 
1059 
1066 
1080 
1095 
1109 
1124 
1139 
1155 
1170 
1186 
1202 
1219 
1260 
1303 
1348 
1395 
1445 
1498 
1553 
1611 
1669 
1727 
1779 
1814 
1824 
1831 
1836 
1836 
1831 

1003 
1008 
1013 
1018 
1023 
1028 
1033 
1038 
1043 
1047 
1057 
1068 
1078 
1088 
1098 
1108 
1119 
1129 
1139 
1149 
1174 
1198 

1004 
1009 
1015 
1020 
1026 
1031 
1037 
1043 
1049 
1054 
1066 
1078 
1090 
1103 
1115 
1128 
1140 
1153 
1167 
1180 
1214 
1246 
1278 
1310 
1339 
1367 
1391 
1413 
1334 
1452 
1469 
1483 
1487 
1491 
1495 
1501 
1513 

1004 
1009 
1015 
1020 
1026 
1031 
1037 
1042 
1048 
1053 
1065 
1076 
1088 
1101 
1113 
1126 
1140 
1153 
1167 
1181 
1216 
1254 
1293 
1335 
1379 
1426 
1476 
1526 
1579 
1633 
1689 
1746 
1770 
1794 
1819 
1844 
1870 

1010 
1021 
1032 
1043 
1054 
1065 
1076 
1087 
1098 
1109 
1131 
1153 
1175 
1197 
1219 
1241 
1263 
1285 
1306 
1328 
1380 
1430 
1478 
1525 

1007 
1017 
1026 
1035 
1044 
1053 
1062 
1072 
1081 
1090 
1109 
1128 
1148 
1167 
1186 
1206 
1226 
1247 
1267 
1288 
1341 
1396 
1452 
1511 

1007 
1015 

 
1033 

 
1051 

 
1069 

 
1088 
1108 
1128 
1149 
1171 
1194 

 
 
 
 

1320 
1393 
1474 

 
1668 

 
1915 

 

1005 
1012 

 
1027 

 
1041 

 
1056 

 
1071 
1086 
1100 
1116 
1132 
1148 
1164 
1180 
1197 

1005 
1011 

 
1025 

 
1039 

 
1053 

 
1067 
1082 
1097 
1111 
1127 
1143 

 
1175 

 
1208 
1225 
1270 
1317 
1388 

 

994 
990 
985 
981 
977 
973 
969 
965 
961 
958 
950 
943 
936 
930 
923 
916 
910 
904 
898 
892 
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Приложение II 
 

Общая характеристика растворимости 
неорганических веществ в воде при 20 0С 

 
Ионы 

 
OH- F- Cl- Br- I- NO2
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Приложение III 
 

Растворимость в воде твердых и жидких веществ 
при различных температурах (в г безводного вещества на 100 г воды) 

 
Элемент Вещество Растворимость при температурах (°С) 

  0 20 40 60 80 100 
Азот NH4Cl 29,4 37,2 45,8 55,2 65,6 78,6 
 NH4Br 59,5 74,2 89,7 104,9 119,3 134,7 
 NH4I 154,2 173,2 190,5 208,6 228,8 250,3 
 (NH4)2SO4 70,1 75,4 81,2 87,4 94,1 102 
 NH4NO3 122    600  
Алюминий Al2(SO4)3 37,9 38,525 40,4 44,9  89 
Барий Ba(OH)2 1,67 3,89 8,22 20,9 101,4  
 BaCl2 31,6 36,2 41,2 46,4 52,2 58,2 
 Ba(NO3)2 4,99 9,05 14,3 20,3 26,6 34,2 
Бор H3BO3 2,77 4,87 8,90 14,89 23,54 38,0 
Бром Br2  3,58     
Водород H2O2 ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ 
Железо FeCl2 49,7 62,6 68,6 78,3  94,2 
 FeCl3 74,4 96,9  31550 526 536 
 FeSO4·7H2O 15,8 26,3 40,1  43,8  
Йод I2 0,016 0,028  0,096  0,45 
 HIO3 236,7     360,8 
Кадмий CdCl2 89,8 114,1 134,7 136,4 140,4 146,9 
 CdSO4 75,6 76,4 78,6 73,9 67,2 58,0 
 Cd(NO3)2·4H2O 106,6 149,4 194,1 619 652 681 
Калий KOH 97,6 112,4 135,3 147,5 162,5 179,3 
 KCl 28,0 34,4 40,3 45,8 51,1 56,0 
 KBr 53,5 65,2 75,8 85,5 94,6 103,3 
 KI 127,3 144,5 159,7 175,5 190,7 206,7 
 K2SO4 7,2 11,1 14,8 18,2 21,4 24,1 
 KNO3 13,1 31,6 63,9 110,1 168,8 243,6 
 K2CO3 107,0 111,0 116,9 125,7 139,2 155,8 
 K3PO4 79,4 98,5 135,3 178,5   
 KClO4 0,76 1,8 4,8  12,370 22 
 KClO3 3,3 7,3 13,9 23,8 37,6 56,2 
 KMnO4  6,4 12,5 2565   
 K2Cr2O7 4,7 12,5 25,9 45,6 73,0 100,0 
 K2CrO4 59 63 67 71 75 79 
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Приложение III (окончание) 
 

Кальций Ca(OH)2 0,176 0,16 0,137 0,114  0,072 
 CaCl2  74,5 115,5 137 147 158 
 Ca(NO3)2 102 128,8 189 359  363 
Магний MgCl2  54,8 58,0 61,3  73,0 
 MgSO4  35,1 44,7 54,8 54,8 50,2 
 Mg(NO3)2·6H2O  73,3 81,2 91,6  13790 

Марганец MnCl2 63,4 73,9 88,6 108,6 112,7 115,3 
 MnSO4 52,9 62,9 60,0 53,6 45,6  
 Mn(NO3)2·6H2O 102,0 132,3 426  49975  
Медь CuCl2 69,2 74,5 81,8  98,0 110,5 
 CuSO4 14,3 20,5 28,7 39,5  77,0 
 Cu(NO3)2·3H2O 83,5 124,7 163,2 181,7  247,2 
Натрий NaOH 41,8 108,7 129 177  337 
 NaF 4,11 4,28 4,54  4,69  
 NaCl 35,7 35,9 36,4 37,2 38,1 39,4 
 NaBr 80,1 90,8 98,430 117,8 118,3 121,2 
 NaI 159,7 179,3 205 257 296 302 
 Na2S 12,4 18,6 29,0 39,1 49,2  
 Na2SO4 4,5 19,2 48,4 45,3 43,3 42,3 
 Na2SO3 14,0 26,1 37,4 33,2 29,0 20,6 
 NaNO3 72,7 87,6 104,9 124,7 149 176 
 Na2CO3 7,0 21,8 48,8 46,4 45,1 44,7 
 Na3PO4 5,4 14,525 23,3 54,3 68,0 94,6 
 NaClO4 169 21125 27350  30075 330 
 NaClO3 79,6 95,9 115,3   203,9 
 Na2SiO3  18,8 34,535 93,5 160,8  
Никель NiCl2 53,4 65,625 76,050  86,275 87,6 
 NiSO4 28,1 38,4 48,2 56,9 66,7  
 Ni(NO3)2·6H2O  94,2 118,8 157,7  225 
Ртуть HgCl2 4,66 6,59 10,2 17,4 30,9 58,3 
Свинец Pb(NO3)2 36,4 52,2 69,4 88,0 107,4 127,3 
Сера H2SO4 ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ 
Серебро Ag2SO4 0,57 0,80 0,98 1,15 1,30 1,41 
 AgNO3 122,2 222,5 321,9 449 604 770 
Фосфор H3PO4 ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ 
Хлор HClO4 ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ ∞ 
Цинк ZnCl2 208 367 453 495 549 614 
 ZnSO4 41,8 54,1 70,4 74,8 67,2  
 Zn(NO3)2·6H2O 93,8 118,2 210 707 871  
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Приложение IV 
 

Выражения и численные значения произведения растворимости 
некоторых малорастворимых и практически нерастворимых веществ 

 
Элемент Вещество Выражение ПР ПР рПР = –lgПР 
Барий BaCO3 ПР = [Ba2+]·[CO3

2-] 4,0·10-10 9,40 
 BaSO4 ПР = [Ba2+]·[SO4

2-] 1,1·10-10 9,97 
 Ba3(PO4)2 ПР = [Ba2+]3·[PO4

3-]2 6·10-19 38,22 
 BaF2 ПР = [Ba2+]·[F-]2 1,1·10-6 5,98 
Висмут BiPO4 ПР = [Bi3+]·[РО4] 1,3·10-11 22,90 
 Bi2S3 ПР = [Bi3+]2·[S2-]3 1·10-91 97 
Железо FeCO3 ПР = [Fe2+]·[CO3

2-] 3,5·10-11 10,46 
 Fe(OH)2 ПР = [Fe2+]·[OH-]2 8·10-16 15,1 
 Fe(OH)3 ПР = [Fe2+]·[OH-]3 6,3·10-11  ? 37,2 
 FeS ПР = [Fe2+]·[S2-] 5·10-11  ? 17,3 
Кальций CaCO3 ПР = [Ca2+]·[CO3

2-] 3,8·10-9 8,42 
 CaSO4 ПР = [Ca2+]·[SO4

2-] 2,5·10-5 4,6 
 Ca3(PO4)2 ПР = [Ca2+]·[PO4

3-]2 2,0·10-29 28,70 
 CaF2 ПР = [Ca2+]·[F-]2 4,0·10-11 10,40 
Магний MgCO3 ПР = [Mg2+]·[CO3

2-] 2,1·10-5 4,67 
 Mg3(PO4)2 ПР = [Mg2+]3·[PO4

3-]2 1 10-13 13,0 
 Mg(OH)2 ПР = [Mg2+]·[OH-]2 6,0·10-10 9,22 
 MgF2 ПР = [Mg2+]·[F-]2 6,5·10-9 8,19 
Медь CuCO3 ПР = [Cu2+]·[CO3

2-] 2,5·10-10 9,60 
 Cu(OH)2 ПР = [Cu2+]·[OH-]2 2,2·10-20 19,66 
 CuS ПР = [Cu2+]·[S2-] 6,3·10-36 35,20 
Олово Sn(OH)2 ПР = [Sn2+]·[OH-]2 6,3·10-27 26,20 
 SnS ПР = [Sn2+]·[S2-] 2,5·10-27 26,6 
Свинец PbCO3 ПР = [Pb2+]·[CO3

2-] 7,5·10-14 13,13 
 PbSO4 ПР = [Pb2+]·[SO4

2-] 1,6·10-6 7,80 
 PbS ПР = [Pb2+]·[S2-] 2,5·10-27 26,60 
Серебро AgCl ПР = [Ag+]·[Cl-] 1,78·10-10 9,75 
 AgBr ПР = [Ag+]·[Br-] 5,3·10-12 12,28 
 AgI ПР = [Ag+]·[I-] 8,3·10-17 16,08 
Хром Cr(OH)3 ПР = [Cr3+]·[OH-]3 6,3·10-31 30,20 
Цинк ZnCO3 ПР = [Zn2+]·[CO3

2-] 1,45·10-11 10,84 
 Zn(OH)2 ПР = [Zn2+]·[OH-]2 1,2·10-17 16,92 
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Приложение V 
 

 

Константы диссоциации слабых электролитов 

и электролитов средней силы в водных растворах при 25 ºС 
 

Элемент Вещество К Элемент Вещество К 

Азот 

 

Бор 

Бром 

Водород 

 

Йод 

Кремний 

 

Мышьяк 

 

 

 

Сера 

 

 

 

Селен 

 

 

 

Теллур  

NH4OH 

HNO2 

H3BO3 

HBrO 

H2O 

H2O2 

HIO 

H2SiO3   K1 

              K2 

HAsO2 

H3AsO4   K1 

               K2 

               K3 

H2S        K1 

              K2 

H2SO3     K1 

              K2 

H2Se      K1 

              K2 

H2SeO3   K1 

              K2 

H2Te      K1 

              K2 

1,8·10–5 

5,1·10–4 

5,8·10–10 

2,1·10–9 

1,6·10–16 

2,2·10–12 

1·10–11 

2,2·10–10 

1,6·10–12 

6·10–10 

6,0·10–3 

1,0·10–7 

3·10–12 

8,9·10–8 

1,3·10–13 

1,7·10–2 

6,2·10–8 

1,3·10–4 

1,0·10–11 

2,4·10–3 

4,8·10–9 

1·10–3 

1·10–11 

 

 

Углерод 

 

 

 

 

 

 

 

Фтор 

Фосфор 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Хлор 

H2TeO3    K1 

                K2 

H2CO3        K1 

                K2 

HCN 

HCOOH 

CH3COOH 

H2C2O4      K1 

                  K2 

HCNO 

HF 

H3PO2 

H3PO3           K1 

                  K2 

H3PO4            K1 

                  K2 

                  K3 

H4P2O7      K1 

                  K2 

                  K3 

                  K4 

HСlO 

HClO2 

3·10–3 

2·10–8 

4,5·10–7 

4,8·10–11 

7,9·10–10 

1,8·10–4 

1,7·10–5 

5,4·10–2 

5,4·10–5 

1,2·10–4 

6,8·10–4 

8,5·10–2 

8·10–3 

2,6·10–7 

7,6·10–3 

6,2·10–8 

4,4·10–13 

3·10–2 

4·10–3 

2·10–7 

5·10–10 

3,4·10–8 

1,1·10–2 



Приложение VI 
 

Коэффициенты активности некоторых ионов 
 

                            Ионная сила раствора J  

0,001 0,005 0,01 0,02 0,05 0,1 0,2 

H+ 0,075 0,950 0,923 0,914 0,880 0,860 0,830 

Li+ 0,975 0,948 0,929 0,907 0,970 0,850 0,800 

Na+ 0,975 0,947 0,927 0,920 0,860 0,820 0,785 

K+, Ag+, NH , 
Cl- Br-, I-, CN-, 

NO  

+
4

−
3

 

0,975 

 

0,945 

 

0,925 

 

0,909 

 

0,850 

 

0,805 

 

0,755 

ОН-, F-, SCN-, 
MnO  −

4

 

0,975 
 

0,946 
 

0,926 
 

0,900 
 

0,855 
 

0,810 
 

0,760 

SO , CrO  −2
4

−2
4 0,903 0,803 0,740 0,660 0,545 0,445 0,355 

SO ,CO , 
Pb2+  

−2
3

−2
3

 

0,903 
 

0,805 
 

0,742 
 

0,665 
 

0,550 
 

0,455 
 

0,370 

Ca2+, S , Ba2+, 
S2- 

−2
2

 

0,903 
 

0,805 
 

0,744 
 

0,670 
 

0,555 
 

0,465 
 

0,380 

Mg2+, Be2+ 0,906 0,813 0,755 0,690 0,595 0,520 0,450 

Fe2+, CO2+, Ni2+, 
Mn2+ 

 

0,905 
 

0,809 
 

0,749 
 

0,675 
 

0,570 
 

0,485 
 

0,405 

Fe3+, Cr3+, Al3+ 0,802 0,632 0,540 0,445 0,325 0,245 0,180 

PO  −3
4 0,796 0,612 0,505 0,395 0,250 0,160 0,095 
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	В свою очередь, химия во многом «обязана» растворам той большой ролью, которую она играет в развитии науки и техники. Химия растворов является теоретической основой гидрометаллургии, галургии и аналитической химии. Производства, в основе которых лежат химические процессы, обычно связаны с растворами, и многотоннажные  синтезы в химической промышленности осуществляются, как правило, в водных растворах. И, наконец, классификация веществ основана на их свойствах в растворах.
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	1.8. Произведение растворимости
	ПР(AgCl) = [Ag+]∙[Cl-].
	Сильные электролиты диссоциируют полностью, поэтому константы диссоциации сильных электролитов бесконечно велики и в справочной литературе они не приводятся.
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