
АНАЛИТИЧЕСКАЯ 
ХИМИЯ



Основные положения теории 
растворов электролитов



Теория растворов электролитов
Электролиты – вещества, водные растворы которых
проводят электрический ток

Неэлектролиты – вещества, водные растворы которых
не проводят электрический ток

все электролиты при растворении в воде распадаются на ионы,
создавая электропроводящую среду (С.А. Аррениус, 1883 – 1887)

NaCl Na+ + Cl–

Al2(SO4)3  2Al3+ + 3SO4
2–



Количественно диссоциация электролита в растворе 
характеризуется степенью диссоциации 

Выражается в долях единицы или 

процентах

Ndiss = 95, Ntotal = 100          = 0,95 or 95%
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Классификация электролитов

 < 3% – слабые электролиты

 > 30% – сильные электролиты



Сильные Слабые
1. Неорганические кислоты: HNO3, HBr, HI, 

HCl, H2SO4
*(по первой ступени) и др.

2. Гидроксиды щелочных и щелочно-
земельных металлов: NaOH, KOH, 

Ca(OH)2, Ba(OH)2, Sr(OH)2

3. Большинство солей: CaCl2, NH4Cl, Na3PO4, 
CH3COONa и т.д.

1. Неорганические кислоты: H2S, H3PO4, 
H2SO4(по второй ступени), H2CO3 и др.

2. Большинство органических кислот: 
янтарная, уксусная, щавелевая и др. 

3. Аммиак и большинство органических 
оснований: пиридин, N2H4, NH2OH, 

(CH3)2NH и др.

Классификация электролитов



Ионная сила



Ионная сила

I = ½  Сi · zi
2

При вычислении ионной силы раствора
учитываются концентрации и заряды всех ионов,
находящихся в растворе (ионами слабых
электролитов пренебрегают)



Задача № 1

Рассчитайте ионную силу раствора натрия 
хлорида с концентрацией 0,01 М.

Решение:

NaCl Na+ + Cl–
0,01 М        0,01 М     0,01 М

I = ½ (0,01 · 12 +  0,01 · 12)= 0,01 М
Ответ: 0,01 М



Задача № 2.

Рассчитайте ионную силу раствора,
содержащего 0,01 М CaCl2, 0,02 M HCl и
0,025 M уксусной кислоты.



Решение
CaCl2   Ca2+ +   2Cl–

0,01 M          0,01 M     0,02 M

HCl  H+  +    Cl–

0,02 M        0,02 M    0,02 M

C(Ca2+) = 0,01 M

C(H+) = 0,02 M

C(Cl–) = 0,04 M



I = ½  Сi · zi
2

I = ½ (0,01 · 22 +  0,02 · 12   + 0,04 · 12 ) = 

= 0,05 (моль/л)

Ответ:  0,05 моль/л



Задача № 3 

Смешали равные объемы 0,02 М раствора
серной кислоты и 0,01 М раствора
щавелевой кислоты. Рассчитайте ионную
силу полученного раствора.



Решение
C1 · V1 = C2 · V2

C1 · V1
C2 = –––––––––

V2

0,02 · X
C2 = –––––––– = 0,01 (M)

2X



H2SO4  H+ +   HSO4
–

0,01 M       0,01 M    0,01 M

I = ½  Сi · zi
2

I = ½(0,01 · 12 +  0,01 · 12) = 0,01 (M)



Тип электролита Пример Ионная сила

1:1 NaCl, HCl,NaNO3 C*

1:2 Ba(NO3)2, Na2SO4 3C

1:3 Al(NO3)3, Na3PO4 6C

2:2 MgSO4 4C

* C – молярная концентрация соли



Концентрация ионов в растворе
 Общая концентрация

 Активная концентрация (активность)



Общая концентрация ионов в растворе определяется
молярной концентрацией растворенного электролита с
учетом его степени диссоциации на ионы и числа ионов
на которые диссоциирует молекула электролита в
растворе

Na2SO4  2Na+ +  SO4
2–

0,02 М       0,04 М    0,02 М

K4[Fe(CN)6]    4K+ +    [Fe(CN)6]4–

0,005 М          0,02 М     0,005 М



Активная концентрация (активность) – это концентрация
свободных, не связанных в ассоциаты ионов (Г. Льюис, 1901)

https://thepresentation.ru/fizika/rastvory-klassifikatsiya-rastvorov-lektsiya-5

*
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Активная концентрация

ai = fi·[i]

ai – активная концентрация иона

fi – коэффициент активности

[i] – общая концентрация иона



Расчет коэффициента активности

1 способ. Расчетный путь (по уравнению Дебая-
Хюккеля)

2 способ. Используя справочные данные



1 способ
Уравнение Дебая-Хюккеля:

I

lg fi =  0,509 · zi
2 ·  –––––––––––

1+ I

Применимо для растворов с I = 0,01  0,2 М (t = 25 оС)

Если I  < 0,01 M

lg fi =  0,509 · zi
2 · I



Задача № 4
0,3264 г хлорида цинка растворили в  300 мл 
воды. Рассчитайте активность ионов в растворе.

Решение:
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ZnCl2  Zn2+ +    2Cl–

0,008          0,008          0,016

I = ½(0,008 · 22 +  0,016 · 12) = 0,024 (M)

0,024

lg f(Zn2+) =  0,509 · 22 ·  ––––––––––– = - 0,2731

1+ 0,024

f(Zn2+) = 0,533
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0,024

lg f(Cl–) =  0,509 · 12 ·  ––––––––––– = -0,0683

1+ 0,024

f(Cl–) = 0,854

a(Zn2+) = 0,533 · 0,008 = 0,004 (моль/л)

a(Cl–) = 0,854 · 0,016 = 0,014 (моль/л)
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2 способ



Задача № 5
Рассчитать (по справочнику) коэффициент
активности иона калия для ионной силы
0,015 моль/л.





I                          f 

0,01  – 0,899

0,025 – 0,850
I ' = - 0,015           f ' = 0,049

0,01           – 0,899

0,015          – x

I " = - 0,005          f " = 0,899 –x



I '              f '
=

I "             f "

- 0,015           0,049
=

- 0,005        0,899 –x



(- 0,005) · 0,049
X = 0,899  — =  0,883

(- 0,015)

I = 0,015 моль/л f (K+) = 0,883

Ответ: f (K+) = 0,883



Закон действующих 
масс



Химическое равновесие

aA   +   bB         cC    +    dD

V

Vo
Vо =  kо · [C]c · [D]d

kо – константа скорости обратной реакции

Vп =  kп · [А]а · [В]b

kп – константа скорости прямой реакции

При установившемся химическом равновесии

Vп =  Vо

kп · [A]a · [B]b =   kо · [C]c · [D]d



1 =
kо · [C]c · [D]d

kп · [A]a · [B]b

Kр =
kп

kо

=
[C]c · [D]d

[A]a · [B]b

Kр=
[C]c · [D]d

[A]a · [B]b



Константа химического равновесия
При установившемся химическом равновесии произведение
концентраций продуктов реакции, деленное на произведение
концентраций исходных веществ, есть величина постоянная (для
данной реакции, при данной температуре), называемая
константой химического равновесия

Константа равновесия зависит от температуры и давления и не
зависит от концентрации реагирующих веществ



Kр > 1 – преобладает прямая реакция

Kр < 1 – преобладает обратная реакция

pK = - lg Kp

lg Kp < 0 – преобладает прямая реакция

lg Kp > 0 – преобладает обратная реакция

Константа химического равновесия





Гетерогенные 
равновесия



A

B

A

A

B
B

A mBn

A mBn

AmB n

Гетерогенное равновесие – равновесие между 
осадком и его насыщенным раствором



Произведение растворимости

ПР – константа равновесия гетерогенной 

реакции (осадок - AmBn)

ПР = [A]m[B]n



Растворимость
Растворимость – общая концентрация вещества в его
насыщенном растворе.

Молярная растворимость S – число молей
растворенного вещества, содержащихся в 1 л
насыщенного раствора (моль/л)

Массовая растворимость Cm – масса растворенного
вещества, содержащаяся в 1 л насыщенного раствора
(г/л)



ПРK(AmBn) = [A]m·[B]n = (mS)m·(nS)n = mmnnSm+n

ПРK(AmBn) = mmnnSm+n

В чистой воде В растворе электролита (с учетом ионной силы)



Солевой эффект

Солевой эффект проявляется в увеличении
растворимости малорастворимого сильного
электролита с увеличением ионной силы
раствора



Задача № 6

Вычислить растворимость Ag2CrO4 в чистой
воде, в 0,01 М растворе NaNO3



Решение
В чистой воде  I   0, f = 1

Ag2CrO4

m=2

n=1

ПР=1,1·10–12



= 

2+1

1,1 . 10
12-

2
2 1

1.
= 6,50 10

- 5.S
Ag

2CrO 4

в растворе 0,01 М NaNO3 I = 0,01 моль/л
f(Ag+) = 0,898     f(CrO4

2-) = 0,660

= 

2+1
1,1 .10

12-

2
2 1

1.
= 10

- 5.
S

Ag
2CrO 4 .0,898

2. 0,660
1

8,02
1

моль/л

моль/л



Задача № 7
Сколько г роданида серебра растворяется в 250
мл воды? ПР(AgSCN) = 1,1 ·10–12



Решение

.= S
AgSCN

1,1 10
- 12

= 1,05 . 10
- 6



.m(AgSCN) = S(AgSCN) M(AgSCN). V



Растворимость малорастворимого электролита в 
присутствии одноименных ионов



AmBn + AC      (AgCl + AgNO3)

AmBn + DB      (AgCl + KCl)

A m B
n m A nB+

S m S n S+[A]

ПРK(AmBn) = [A]m·[B]n = [A]m·(nS)n = nn · Sn · [A]m

ПРK(AmBn) = nn · Sn · [A]m



A m B
n m A nB+

S m S n S+[B]

ПРK(AmBn) = [A]m·[B]n = [B]n · (mS)m = mm · Sm · [B]n

ПРK(AmBn) = mm · Sm · [B]n

Одноименный катион

Одноименный анион



Задача № 8

Вычислить растворимость гидроксида
железа(III) в чистой воде и 0,025 М растворе
гидроксида натрия.



Решение
В чистой воде:

Fe(OH)3     ПР = 6,3 ·10–38

m = 1

n = 3

= 

1+3

6,3 . 10
38-

3
3

.
= 2,9 10

- 10
.S

Fe(OH)3 1
1

1
1 3. . 1



Решение
В 0,025 М растворе NaOH

I = 0,025 M     fFe
3+= 0,325         fOH

- = 0,855

= 
6,3 . 10

38-

3.
= 1,9 10

-.S
Fe(OH)

3 1
1 1 3. .(0,025) 0,325 0,855

32

Ответ:   2,9 ·10–10 – в чистой воде;
1,9 ·10–32 - в 0,025 М 

растворе NaOH



Условие образования осадков 
малорастворимых электролитов



Ионное произведение (ИП) – произведение концентраций 
ионов малорастворимого электролита в данном растворе

AmBn

ПР = [A]m · [B]n для насыщенного раствора

ИП = [A]m · [B]n для данного раствора

ИП  > ПР   осадок выпадет

ИП < ПР      осадок не выпадет

ИП = ПР   система в состоянии  равновесия



Задача № 9

Выпадет ли осадок при смешивании 10 мл
0,01 М раствора CaCl2 и 5 мл 0,05 М раствора
K2CrO4.



Решение
CaCl2 + K2CrO4  CaCrO4 + 2KCl

ИП(CaCrO4) = [Ca2+] · [CrO4
2-]

ИП(CaCrO4) = [Ca 2+] · [CrO4
2-]

ИП(CaCrO4) = 6,7·10–3 · 1,7·10–2 = 1,1·10–4

ПР(CaCrO4) = 7,1·10–4

ИП(CaCrO4)      ?     ПР(CaCrO4)

1,1·10–4 < 7,1·10–4

Ответ: Осадок не выпадет.



Задача № 10
При какой концентрации ионов кальция будет образовываться
осадок гидроксида кальция из раствора с рН = 9.



Решение
ПР(Ca(OH)2) = [Ca] · [OH]2 = 6,5·10–6

ПР(Ca(OH)2

[Ca] =             

[OH]2

[OH] = 10–pOH

т.к. pH + pOH = 14     pOH = 14 – 9 = 5



Решение

ПР(Ca(OH)2) 6,5·10–6

[Ca] =                          = = 6,5·103

[OH]2 (10 –5)2

Ответ: При рН=9 осадок Ca(OH)2 выпадет, если концентрация Ca2+

будет 6,5·103 М и выше.


