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Глава 1. Теория Электролитической диссоциации

Хорошо известно, что растворы могут приобретать некоторые качества, которые не наблюдаются ни у одного из компонентов, взятых в индивидуальном виде. Так, водный раствор NaCl хорошо проводит электрический ток, тогда как ни чистая вода, ни сухая соль заметной электропроводностью не обладают. Исходя из способности растворов пропускать электрический ток, все растворённые вещества принято делить на два типа:

1) вещества, растворы которых обладают электропроводностью, называют электролитами; 

2) вещества, растворы которых не обладают электропроводностью, называют неэлектролитами.

К электролитам относятся кислоты, основания и соли. 

Появление электропроводности у растворов электролитов объяснил С. Аррениус, который в 1887 г. предложил теорию электролитической диссоциации
:

Электролитической диссоциацией называется процесс распада электролита на ионы под действием молекул растворителя.

Полнота протекания процесса диссоциации зависит от природы растворённого вещества и растворителя:

1) диссоциации подвергаются вещества с ионным или близким к ионному типом химической связи;

2) процесс диссоциации сильнее протекает в полярном растворителе и слабее (если вообще возможен) в неполярном растворителе;

3) процесс диссоциации идет тем сильнее, чем выше диэлектрическая проницаемость растворителя.

В общем виде процесс электролитической диссоциации в воде можно представить следующим образом:

KtnAnm ( (x ( y)H2O ⇄ n[Kt(H2O)x]m+ ( m[An(H2O)y]n(,

где Ktm+ – положительно заряженный ион (катион);

      Ann( – отрицательно заряженный ион (анион).

Величины x и y, отражающие количество молекул воды в гидратных оболочках, варьируются в зависимости от природы и концентрации ионов, температуры, давления и т.д. Поэтому допустимо пользоваться упрощёнными уравнениями электролитической диссоциации, т.е. без учёта гидратации:

NaCl [image: image1.emf]

 Na+ ( Cl(;

CuSO4 [image: image2.emf]

 Cu2+ ( SO42(;

K3PO4 [image: image3.emf]

 3K+ ( PO43(;
HNO2 ⇄ H+ + NO2(.
Следует иметь в виду, что при диссоциации кислот в водных растворах образуются не свободные ионы H+, а достаточно устойчивые ионы гидроксония H3O+ (образуются и ионы H5O2+, H9O4+ и т. д.), поэтому уравнение диссоциации кислоты (например, HCl) должно выглядеть так:

HCl ( H2O [image: image4.emf]

 H3O+ ( Cl(.

Однако в химической литературе чаще встречается форма записи, отражающая только процесс распада электролита без учёта эффекта гидратации. В дальнейшем мы также будем пользоваться упрощённой терминологией. 

1.1. Классификация электролитов
Основной количественной характеристикой электролитической диссоциации является степень диссоциации. 
Степенью диссоциации ( называется отношение количества электролита, распавшегося на ионы (n), к общему количеству растворённого электролита (n0):

	
[image: image5.wmf]0
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Величина ( безразмерна, выражается в долевых единицах или в % и зависит от природы электролита, растворителя, температуры, концентрации и состава раствора. 
При переходе от водных растворов к органическим растворителям степень диссоциации электролитов может возрастать или уменьшаться. В дальнейшем, при отсутствии специальных указаний, будем считать, что растворителем является вода. 

По степени диссоциации электролиты условно делят на сильные (( > 30%), средней силы
 (3% < ( < 30%) и слабые (( < 3%). 

К сильным электролитам относят:

1) некоторые неорганические кислоты (HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4, HClO4, HMnO4, H2Cr2O7 и ряд других);

2) гидроксиды щелочных (Li, Na, K, Rb, Cs) и щелочноземельных (Ca, Sr, Ba) металлов, гидратные формы четвертичных аминов;
3) почти все растворимые соли.
К электролитам средней силы относят H3PO4, H2SO3, Mg(OH)2
, HCOOH, HF и некоторые другие. 

Слабыми электролитами считают все карбоновые кислоты (кроме HCOOH) и гидратированные формы алифатических и ароматических аминов, а также многие неорганические кислоты (HCN, H2S, H2CO3, HClO и др.) и основания (NH3∙H2O, Cu(OH)2 и др.).
1.1.1. Растворы слабых и средних электролитов
Средние и слабые электролиты диссоциируют обратимо, как и считал Аррениус:
KtnAnm ⇄ nKtm+ ( mAnn(
По закону действующих масс этот процесс характеризуется константой равновесия, называемой константой диссоциации: 
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Величина 
[image: image7.wmf]д
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 зависит от природы электролита и растворителя, а также от температуры, но не зависит от концентрации раствора. Чем больше константа диссоциации, тем сильнее электролит. 

Для электролитов средней силы значение константы диссоциации варьируется в пределах 10‑2 до 10‑4, для слабых электролитов 
[image: image8.wmf]д
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 < 10‑4. 
Для слабых кислот и оснований константа диссоциации называется соответственно константой кислотности (
[image: image9.wmf]a

K

) и константой основности (
[image: image10.wmf]b

K

). Индексы a (acidum) и b (basicum) указывают на кислотный и основный тип диссоциации. Это справочные величины, по которым можно установить сравнительную силу кислоты (основания). 
Чем больше значение 
[image: image11.wmf]a

K

 (
[image: image12.wmf]b

K

), тем сильнее кислота (основание).
Для слабых одноосновных кислот, диссоциирующих по уравнению:

HA ⇄ H+ ( A(,
константа диссоциации может быть выражена через равновесные концентрации ионной и молекулярной форм:

[image: image13.wmf][HA]
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Например, для HNO2 можно записать:

HNO2 ⇄ H+ ( NO2(,
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Аналогичным образом выражают и константы диссоциации оснований:

NH3(H2O ⇄ NH4+ ( OH(.
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Диссоциация многоосновных кислот (многокислотных осно-ваний) происходит в несколько ступеней, каждая из которых характеризуется своей константой. 
Например, для фосфорной кислоты:

	H3PO4 ⇄ H+ + H2PO4(,
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	H2PO4– ⇄ H+ + HPO42(,
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	HPO42– ⇄ H+ + PO43(,
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Видно, что 
[image: image19.wmf]3
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. Данное неравенство соблюдается для всех без исключения случаев ступенчатой диссоциации. Последовательное снижение величин констант диссоциации легко объяснимо: с увеличением отрицательного заряда иона отщепление каждого последующего протона становится все более энергоёмким. 

Суммарная константа диссоциации определяется соотношением:
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Несложно видеть, что суммарная константа диссоциации 
[image: image21.wmf]a
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 равна произведению констант диссоциации отдельных ступеней:
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На практике вместо величин 
[image: image23.wmf]a
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 и 
[image: image24.wmf]b
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 часто используют значения 
[image: image25.wmf]a
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 и 
[image: image26.wmf]b
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 (показатели констант диссоциации), которые рассчитываются следующим образом:
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На основании значений 
[image: image29.wmf]a
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 и 
[image: image30.wmf]b
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 также можно сделать заключение о сравнительной силе кислоты или основания:

чем меньше значение 
[image: image31.wmf]a
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 (
[image: image32.wmf]b
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), тем сильнее кислота (основание).
Величины констант диссоциации для некоторых электролитов представлены в таблице 1.
Таким образом, при постоянной температуре сравнительную силу кислот и оснований в растворе определяют две величины: степень диссоциации ( и константа диссоциации 
[image: image33.wmf]д
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. Эти величины являются взаимосвязанными. 
Действительно, для бинарного электролита, диссоциирующего по уравнению:

KtAn ⇄ Kt+ ( An(
можно записать:
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Представив 
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где С0(KtAn) – общая концентрация электролита, получим:
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[image: image38.wmf]д
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 является постоянной величиной при данной температуре, поэтому при уменьшении концентрации электролита, его степень диссоциации увеличивается и наоборот. 

Данное соотношение выражает закон разведения (разбавления) Оствальда: 

Степень диссоциации электролита возрастает с разбавлением (разведением) раствора.
Для слабых электролитов ( << 1, поэтому можно записать:
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или: 
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Таблица 1. Константы диссоциации некоторых кислот и оснований при 298 K. 

	Соединение
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	CH3COOH
	1,8(10(5
	(
	4,74
	(

	HCN
	4,9(10(10
	(
	9,30
	(

	H2S
	8,9(10(8
	1,3(10(13
	7,05
	12,88
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	NH3(H2O
	1,8(10(5
	(
	4,74
	(

	Pb(OH)2
	9,6(10(4
	3,0(10(8
	3,0
	7,5


1.1.2. Растворы сильных электролитов. 

Сильные электролиты, в частности соли, в растворах полностью диссоциированы на ионы. Это достоверно установлено рядом физико-химических исследований. Однако в ходе некоторых экспериментов было отмечено, что электропроводность, изотонические коэффициенты и другие параметры оказывались несколько заниженными по сравнению с теоретически рассчитанными для условий 100%-й диссоциации. 

Кажущееся противоречие объясняется в теории Дебая-Хюккеля. В основу данной теории был положен очевидный факт, что в растворах сильных электролитов, вследствие их полной диссоциации, содержится значительно большее количество ионов по сравнению с растворами слабых электролитов. В результате межионных взаимодействий каждого иона концентрируются ионы противоположного знака, образуя так называемую «ионную атмосферу». Как следствие, в растворах сильных электролитов реализуется ситуация, когда число кинетически самостоятельных ионов, участвующих в различных физико-химических процессах, несколько занижено по сравнению с общим числом ионов, образующихся при 100%-й диссоциации электролита. Таким образом, экспериментально определяемая степень диссоциации оказывается меньше 100% и потому она называется кажущейся степенью диссоциации (K. 

В этой связи было введено понятие активности ионов, которое отражает концентрацию ионов, не занятых в межионных взаимодействиях. Именно активные ионы участвуют в физико-химических процессах.
Активность иона а(X) связана с его концентрацией следующим соотношением:
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где а(X) – активность иона X, моль/л; 

      С(X) – молярная концентрация иона X, моль/л; 

     f(X) – коэффициент активности иона X. 
Коэффициент активности f(X) показывает, во сколько раз активность иона отличается от его истинной концентрации в растворе сильного электролита. 

Величина коэффициента активности иона зависит от ионной силы раствора и заряда иона и определяется законом Дебая-Хюккеля:
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       f(X) – коэффициент активности иона X;

      Z(X) – заряд иона X;

      I – ионная сила раствора. 

Ионная сила раствора имеет размерность молярной концентрации и представляет собой полусумму произведений концентраций всех ионов раствора и квадратов их зарядов:
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При концентрациях менее 0,001 моль/л ионная сила незначительна, поэтому коэффициент активности близок к 1, а активность совпадает с молярной концентрацией. В наиболее часто используемых растворах (0,001 моль/л < С < 1 моль/л) коэффициент активности меньше 1, причем его величина уменьшается с ростом концентрации.
Ионная сила раствора сильно возрастает при наличии в нем многозарядных ионов. Это приводит к снижению активности ионов. 
1.2. Теории кислот и оснований
Несмотря на то, что понятия «кислота» и «основание» широко используются для описания химических процессов, единого подхода к классификации веществ с точки зрения отнесения их к кислотам или основаниям нет. Существующие в настоящее время теории (ионная теория С. Аррениуса, протолитическая теория И. Брёнстеда и Т. Лоури и электронная теория Г. Льюиса) имеют определённые ограничения и, таким образом, применимы лишь в частных случаях. Остановимся подробнее на каждой из этих теорий.
1.2.1. Теория Аррениуса
В ионной теории Аррениуса понятия «кислота» и «основание» тесно связаны с процессом электролитической диссоциации:

Кислотой является электролит, диссоциирующий в растворах с образованием только катионов Н+ и анионов кислотного остатка.
Основанием является электролит, диссоциирующий в растворах с образованием только анионов ОН( и катионов различной природы.
Амфолитом (амфотерным электролитом) является электролит, диссоциирующий в растворах с образованием как ионов Н+, так и ионов ОН(.

Например:

[image: image679.bmp]НА ⇄ Н+ ( А(
МеОН ⇄ Ме+ ( ОН(
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В соответствии с ионной теорией кислотами могут быть как нейтральные молекулы, так и ионы, например:

HF ⇄ H+ ( F(
H2PO4( ⇄ H+ ( HPO42(
NH4+ ⇄ H+ ( NH3
Аналогичные примеры можно привести и для оснований:

KОН [image: image52.emf]

 K+ ( ОН(
[Al(OH)4]( ⇄ Al(OH)3 ( ОН(
[Fe(OH)]+ ⇄ Fe2+ ( ОН(
К амфолитам относят гидроксиды цинка, алюминия, хрома (III) и некоторые другие, а также аминокислоты, белки, нуклеиновые кислоты. 

В целом, кислотно-основное взаимодействие в растворе сводится к реакции нейтрализации: 
H+ ( ОН( [image: image53.emf]

 H2O
Однако ряд экспериментальных данных показывает ограниченность ионной теории. Так, аммиак, органические амины, оксиды металлов типа Na2O, СаО, анионы слабых кислот и т. д. в отсутствии воды проявляют свойства типичных оснований, хотя не имеют в своем составе гидроксид-ионов.

С другой стороны, многие оксиды (SO2, SO3, Р2О5 и т.д.), галогениды, галогенангидриды кислот, не имея в своем составе ионов водорода, даже в отсутствии воды проявляют кислотные свойства, т. е. нейтрализуют основания. 

Кроме того, поведение электролита в водном растворе и в неводной среде может быть противоположным. 

Так, CH3COOH в воде является слабой кислотой:

CH3COOH ⇄ CH3COO( ( H+,

а в жидком фтороводороде проявляет свойства основания:

2HF + CH3COOH ⇄ CH3COOH2+ ( НF2(
Исследования подобных типов реакций и в особенности реакций, протекающих в неводных растворителях, привели к созданию более общих теорий кислот и оснований. 

1.2.2. Теория Брёнстеда и Лоури
Дальнейшим развитием теории кислот и оснований явилась предложенная И. Брёнстедом и Т. Лоури протолитическая (протонная) теория. В соответствии с этой теорией:

Кислотой называют любое вещество, молекулы (или ионы) которого способны отдавать протон, т.е. быть донором протона;

Основанием называют любое вещество, молекулы (или ионы) которого способны присоединять протон, т.е. быть акцептором протона;

Таким образом, понятие основания значительно расширяется, что подтверждается следующими реакциями:

ОН‑ ( Н+ [image: image54.emf]

 Н2О

NH3 ( H+ [image: image55.emf]

 NH4+
H2N(NH3+ ( H+ [image: image56.emf]

 H3N+(NH3+
По теории И. Брёнстеда и Т. Лоури кислота и основание составляют сопряжённую пару и связаны равновесием:

КИСЛОТА ⇄ ПРОТОН ( СОПРЯЖЁННОЕ ОСНОВАНИЕ
Для сопряжённых кислоты и основания выполняются следующие соотношения:
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Отсюда следует, что чем слабее кислота, тем сильнее сопряжённое основание.

Поскольку реакция переноса протона (протолитическая реакция) обратима, причем в обратном процессе тоже передается протон, то продукты реакции являются друг по отношению к другу кислотой и основанием. Это можно записать в виде обратимого процесса:

НА + В ⇄ ВН+ ( А(,

где НА – кислота, В – основание, ВН+ – кислота, сопряжённая с основанием В, А( – основание, сопряжённое с кислотой НА. 

Примеры.

1) в реакции:

HCl ( OH( ⇄ Cl( ( H2O,

HCl и H2O – кислоты, Cl( и OH( – соответствующие сопряжённые с ними основания; 

2) в реакции:

HSO4( ( H2O ⇄ SO42( ( H3O+,

HSO4( и H3O+ – кислоты, SO42( и H2O – основания; 

3) в реакции:

NH4+ ( NH2( ⇄ 2NH3,

NH4+ – кислота, NH2( – основание, а NH3 выступает в роли как кислоты (одна молекула), так и основания (другая молекула), т.е. демонстрирует признаки амфотерности – способности проявлять свойства кислоты и основания. 

Такой способностью обладает и вода:

2Н2О ⇄ Н3О+ ( ОН(
Здесь одна молекула Н2О присоединяет протон (основание), образуя сопряжённую кислоту – ион гидроксония Н3О+, другая отдаёт протон (кислота), образуя сопряжённое основание ОН(. Этот процесс называется автопротолизом. 

Из приведённых примеров видно, что в отличие от представлений Аррениуса, в теории Брёнстеда и Лоури реакции кислот с основаниями не приводят к взаимной нейтрализации, а сопровождаются образованием новых кислот и оснований. 

Необходимо также отметить, что протолитическая теория рассматривает понятия «кислота» и «основание» не как свойство, но как функцию, которую выполняет рассматриваемое соединение в протолитической реакции. Одно и то же соединение может в одних условиях реагировать как кислота, в других – как основание. Так, в водном растворе СН3СООН проявляет свойства кислоты, а в 100%-й H2SO4 – основания.
Однако, несмотря на свои достоинства, протолитическая теория, как и теория Аррениуса, не применима к веществам, не содержащим атомов водорода, но, в тоже время, проявляющим функцию кислоты: галогенидам бора, алюминия, кремния, олова. 
Так, взаимодействие 
BaO + SO3 → BaSO4
по здравому смыслу является кислотно-основным, но ни по Аррениусу, ни по Брёнстеду-Лоури здесь нет ни кислоты, ни основания.
1.2.3. Теория Льюиса
Иным подходом к классификации веществ с точки зрения отнесения их к кислотам и основаниям явилась электронная теория Льюиса. В рамках электронной теории: 
кислотой называют частицу (молекулу или ион), способную присоединять электронную пару (акцептор электронов); 

основанием называют частицу (молекулу или ион), способную отдавать электронную пару (донор электронов). 

Согласно представлениям Льюиса, кислота и основание взаимодействуют друг с другом с образованием донорно-акцепторной связи. В результате присоединения пары электронов у атома с электронным дефицитом возникает завершённая электронная конфигурация ( октет электронов. Например:
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Аналогичным образом можно представить и реакцию между нейтральными молекулами:
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Классическая реакция нейтрализации в терминах теории Льюиса рассматривается как присоединение электронной пары гидроксид-иона к иону водорода, предоставляющему для размещения этой пары свободную орбиталь:
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Таким образом, сам протон, легко присоединяющий электронную пару, с точки зрения теории Льюиса, выполняет функцию кислоты. 
В этой связи, кислоты по Брёнстеду могут рассматриваться как продукты реакции между льюисовскими кислотами и основаниями. Так, HCl является продуктом нейтрализации кислоты H+ основанием Cl(, а ион H3O+ образуется в результате нейтрализации кислоты H+ основанием H2O. 

Реакции между кислотами и основаниями Льюиса также иллюстрируют следующие примеры: 
	Кислота
	Основание
	Кислотно-основный комплекс

	SO2
	H2O
	H2SO3

	Al(OH)3
	OH–
	[Al(OH)4]–

	Zn(OH)2
	2OH–
	[Zn(OH)4]2–

	Ag+
	2CN–
	[Ag(CN)2]–


К основаниям Льюиса также относят галогенид-ионы, аммиак, алифатические и ароматические амины, кислородсодержащие органические соединения типа R2CO, (где R ( органический радикал). 

К кислотам Льюиса относят галогениды бора, алюминия, кремния, олова и других элементов. 

Очевидно, что в теории Льюиса понятие «кислота» включает в себя более широкий круг химических соединений. Это объясняется тем, что по Льюису отнесение вещества к классу кислот обусловлено исключительно строением его молекулы, определяющим электронно-акцепторные свойства, и не обязательно связано с наличием атомов водорода. Льюисовские кислоты, не содержащие атомов водорода, называют апротонными. 
Следует сказать, что практические потребности медицинской химии при рассмотрении кислотно-основных взаимодействий удовлетворяются чаще всего в рамках теории Аррениуса или, реже, теории Брёнстеда-Лоури.
1.3. Биологическая роль электролитов

Межионные взаимодействия широко распространены в биологических системах и зависят от ионной силы растворов. Прежде всего это сказывается на значениях констант диссоциации ионогенных групп биологических субстратов, так как они определяются активностями ионов, а не их концентрациями. Незначительное увеличение ионной силы раствора вызывает изменение степени ионизованности белков или нуклеиновых кислот, вследствие чего меняется их конформация, а следовательно, и биологические функции. Поэтому ионная сила растворов, предназначенных для парентерального введения живым организмам; должна соответствовать ионной силе этой биологической системы. Так, ионная сила плазмы крови человека равна 0,15 моль/л, поэтому физиологический раствор ‑ простейший заменитель плазмы крови ‑ должен иметь соответствующую концентрацию NaCl (0,15 моль/л или 0,9%).
При значительном увеличении ионной силы раствора в нем уменьшается количество свободной воды, не участвующей в гидратации ионов и других растворённых частиц. Это приводит к дегидратации природных полиэлектролитов (белков и нуклеиновых кислот), в результате чего вначале изменяется их конформация, а затем происходит их коагуляция, т. е. осаждение белков и нуклеиновых кислот из этих растворов. Этот процесс называют высаливание. При постепенном увеличении ионной силы, т.е. увеличении концентрации соли в биологической жидкости, можно фракционировать белки и нуклеиновые кислоты по молекулярной массе. Вначале выделяются полиэлектролиты с большей молекулярной массой и меньшей гидрофильностью. Для выделения полиэлектролитов с меньшей молекулярной массой и с большей гидрофильностью требуется создать в растворе более высокую ионную силу. На практике для выделения белков обычно используют сульфат аммония (NH4)2SO4. Например, для выделения из крови фибриногена (М = 340000 г/моль) требуется ионная сила 2,9 моль/л, гемоглобина (М = 64450 г/моль) – 5,8 моль/л, а миоглобина (М = 17800 г/моль) – 9,6 моль/л.
Ситуационная задача №1

Ионная сила плазмы крови составляет 0,15 моль/л. Можно ли в качестве плазмозамещающего раствора, использовать раствор, содержащий 0,5 г хлорида натрия, 0,1 г хлорида калия и 0,4 г гидрокарбоната натрия в 100 мл воды? 

Решение.

Считая Vр-р ( V(H2O), найдем молярные концентрации электролитов:
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В соответствии с уравнениями диссоциации:

NaCl           Na+ ( Cl(
KCl           K+ ( Cl(
NaHCO3            Na+ ( HCO3(
С(Na+) ( 0,085 + 0,048 = 0,133 моль/л;

С(Cl() ( 0,085 + 0,013 ( 0,098 моль/л;
С(K+) ( С(KCl) ( 0,013 моль/л;
С(HCO3() ( C(NaHCO3) = 0,048 моль/л.
Ионную силу раствора вычисляем по формуле:
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Действительно, такой раствор используют в качестве плазмозамещающего под названием «Трисоль».
Примеры решения задач

Задача №1

Написать уравнение электролитической диссоциации Al2(SO4)3 в воде. 

Решение.
Сульфат алюминия является сильным электролитом и в водном растворе подвергается полному распаду на ионы. Уравнение диссоциации:

Al2(SO4)3 ( (2x ( 3y)H2O           2[Al(H2O)x]3+ ( 3[SO4(H2O)y]2(,

или (без учёта процесса гидратации ионов):

Al2(SO4)3           2Al3+ ( 3SO42(.

Задача №2
Определить, чем является ион HCO3( с позиций теории Брёнстеда-Лоури.
Решение.
В зависимости от условий ион HCO3– может как отдавать протоны:
HCO3( ( OH(  ⇄  CO32( ( H2O,
так и присоединять протоны:
HCO3( ( H3O+  ⇄   H2CO3 ( H2O.
Таким образом, в первом случае ион HCO3( является кислотой, во втором ( основанием, т. е. является амфолитом.

Задача №3
Определить, чем с позиций теории Льюиса является ион Ag+ в реакции:

Ag+ ( 2NH3          [Ag(NH3)2]+
Решение.
В процессе образования химических связей, который в данном случае протекает по донорно-акцепторному механизму, ион Ag+, имея свободные орбитали, является акцептором электронных пар, и, таким образом, проявляет свойства кислоты Льюиса. 

Задача №4
Определить ионную силу раствора в одном литре которого находятся 0,1 моль KCl и 0,1 моль Na2SO4. 

Решение.

Диссоциация представленных электролитов протекает в соответствии с уравнениями:
KCl           K+ ( Cl(
Na2SO4            2Na+ ( SO42(
Отсюда: С(K+) ( С(Cl() ( С(KCl) ( 0,1 моль/л; 

               С(Na+) ( 2(С(Na2SO4) ( 0,2 моль/л;

               С(SO42() ( С(Na2SO4) ( 0,1 моль/л.

Ионную силу раствора вычисляем по формуле:
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Задача №5
Определить концентрацию CuSO4 в растворе данного электролита с I = 0,6 моль/л.

Решение.

Диссоциация CuSO4 протекает по уравнению:

CuSO4           Cu2+ ( SO42(
Примем С(CuSO4) за x моль/л, тогда, в соответствии с уравнением, С(Cu2+) ( С(SO42() ( x моль/л. В данном случае выражение для расчёта ионной силы будет иметь вид:
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Отсюда:
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Задача №6
Определить коэффициент активности иона K+ в водном растворе KCl с С(KCl) = 0,001 моль/л. 

Решение.

Коэффициент активности можно рассчитать, используя предельный закон Дебая-Хюккеля:
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который в данном случае примет вид:
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Ионную силу раствора найдем по формуле:
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Отсюда:
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Задача №7
Определить коэффициент активности иона Fe2+ в водном растворе, ионная сила которого равна 1 моль/л.

Решение.

В соответствии с законом Дебая-Хюккеля:
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следовательно:
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Задача №8
Определить константу диссоциации кислоты HA, если в растворе этой кислоты с концентрацией 0,1 моль/л ( = 24%.

Решение.

По величине степени диссоциации можно определить, что данная кислота является электролитом средней силы. Следовательно, для расчёта константы диссоциации кислоты используем закон разведения Оствальда в его полной форме:
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Задача №9
Определить концентрацию электролита, если ( ( 10%, Kд ( 10(4. 

Решение.

Из закона разведения Оствальда:
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находим:
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Задача №10
Степень диссоциации одноосновной кислоты HA не превышает 1%. 
[image: image81.wmf]a
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(HA) = 6,4(10(7. Определить степень диссоциации HA в её растворе с концентрацией 0,01 моль/л. 

Решение.

По величине степени диссоциации можно определить, что данная кислота является слабым электролитом. Это позволяет использовать приближённую формулу закона разведения Оствальда:
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Задача №11
Степень диссоциации электролита в его растворе с кон-центрацией 0,001 моль/л равна 0,009. Определить константу диссоциации этого электролита. 

Решение.

Из условия задачи видно, что данный электролит является слабым (( ( 0,9%). Поэтому:
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Задача №12
Сравнить силу HNO2 с силой одноосновной кислоты HA, степень диссоциации которой в растворе с С(HA) ( 0,15 моль/л равна 15%, если 
[image: image84.wmf]a
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(HNO2) ( 3,35.
Решение.

Рассчитаем 
[image: image85.wmf]a

K

(HA), используя полную форму уравнения Оствальда:
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Отсюда:
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Так как 
[image: image88.wmf]a
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(HA) ( 
[image: image89.wmf]a

pK

(HNO2), то кислота HA является более сильной кислотой по сравнению с HNO2. 
Задача №13
Имеются два раствора KCl, содержащие при этом и другие ионы. Известно, что ионная сила первого раствора (I1) равна 1 моль/л, а второго (I2) составляет величину 10(2 моль/л. Сравнить коэффициенты активности f(K() в данных растворах и сделать вывод, как отличаются свойства этих растворов от свойств бесконечно разбавленных растворов KCl. 

Решение.

Коэффициенты активности ионов K( рассчитаем, используя закон Дебая-Хюккеля:
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Коэффициент активности f ( это мера отклонения в поведении раствора электролита данной концентрации от его поведения при бесконечном разведении раствора. 

Так как f1 ( 0,316 сильнее отклоняется от 1, чем f2 ( 0,891, то в растворе с большей ионной силой наблюдается большее отклонение в поведении раствора KCl от его поведения при бесконечном разведении. 
Вопросы для самоконтроля
1. Что такое электролитическая диссоциация?

2. Какие вещества называют электролитами и неэлектролитами? Приведите примеры.

3. Что такое степень диссоциации?

4. От каких факторов зависит степень диссоциации?

5. Какие электролиты считаются сильными? Какие средней силы? Какие слабыми? Приведите примеры.

6. Что такое константа диссоциации? От чего зависит и от чего не зависит константа диссоциации?

7. Как связаны между собой константа и степень диссоциации в растворах бинарных средних и слабых электролитов?

8. Почему растворы сильных электролитов в своем поведении обнаруживают отклонения от идеальности?

9. В чем заключается суть термина «кажущаяся степень диссоциации»?

10. Что такое активность иона? Что такое коэффициент актив-ности?

11. Как изменяется величина коэффициента активности с разбавлением (концентрированием) раствора сильного электролита? Каково предельное значение коэффициента активности при бесконечном разведении раствора?

12. Что такое ионная сила раствора?

13. Как вычисляют коэффициент активности? Сформулируйте закон Дебая-Хюккеля. 

14. В чем суть ионной теории кислот и оснований (теории Аррениуса)? 

15. В чем состоит принципиальное отличие протолитической теории кислот и оснований (теории Брёнстеда и Лоури) от теории Аррениуса?

16. Как трактует электронная теория (теория Льюиса) понятие «кислота» и «основание»? Приведите примеры.
Варианты задач для самостоятельного решения
Вариант №1

1. Написать уравнение электролитической диссоциации Fe2(SO4)3.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является молекула H2O в реакции: 

НА ( H2O ⇄ Н3O( ( А(.

3. Рассчитать величину 
[image: image94.wmf]a
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 одноосновной кислоты HA, если при С(HA) ( 0,12 моль/л степень диссоциации кислоты ( равна 8%.

Вариант №2
1. Написать уравнение электролитической диссоциации CuCl2.

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является ион S2( в реакции: 

2Ag( ( S2( ⇄ Ag2S.

3. Вычислить молярную концентрацию бинарного электролита в растворе, если ( ( 0,75%, а 
[image: image95.wmf]д

K

 ( 10(5.

Вариант №3

1. Написать уравнение электролитической диссоциации Na2SO4.

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является ион CN( в реакции: 

Fe3( ( 6CN( ⇄ [Fe(CN)6]3(.

3. Ионная сила раствора CaCl2 равна 0,3 моль/л. Рассчитать С(CaCl2).

Вариант №4

1. Написать уравнение электролитической диссоциации Ca(OH)2.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является молекула H2O в реакции: 

H3O( ⇄ H( ( H2O.

3. Ионная сила раствора K2SO4 составляет 1,2 моль/л. Рассчитать С(K2SO4).

Вариант №5

1. Написать уравнение электролитической диссоциации K2SO3.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является ион NH4+ в реакции: 

NH4+ ( H2O ⇄ NH3 ( H3O(.

3. 
[image: image96.wmf]a
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(CH3COOH) ( 4,74. Сравнить силу CH3COOH с силой одноосновной кислоты HA, степень диссоциации которой в растворе с С(HA) ( 3,6(10(5 моль/л равна 10%.
Вариант №6
1. Написать уравнение электролитической диссоциации K2S.

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является молекула AlBr3 в реакции:

Br( ( AlBr3 ⇄ [AlBr4](.

3. Рассчитать ионную силу раствора, в 1 л которого содержится 0,5 моль NaNO3 и 0,5 моль CaCl2. 

Вариант №7
1. Написать уравнение электролитической диссоциации Fe(NO3)2.

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является ион Cl( в реакции: 

Cl( ( AlCl3 ⇄ [AlCl4](.

3. Рассчитать ионную силу раствора, в 1 л которого содержится 0,1 моль NH4NO3 и 0,1 моль Al2(SO4)3. 

Вариант №8

1. Написать уравнение электролитической диссоциации K2MnO4.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является ион HSO3( в реакции: 

HSO3( ( OH– ⇄ SO32( ( H2O.

3. Рассчитать значения коэффициентов активности всех ионов в растворе, содержащем KNO3, LiCl и NaBr, при условии, что концентрации всех электролитов одинаковы и составляют 0,2 моль/л.

Вариант №9
1. Написать уравнение электролитической диссоциации Al2(SO4)3.

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является ион Co3+ в реакции: 

Co3+ + 6NO2( ⇄ [Co(NO2)6]3(.

3. В 1 л раствора содержится 0,348 г K2SO4 и 0,17 г NaNO3. Определить ионную силу этого раствора. 

Вариант №10
1. Написать уравнение электролитической диссоциации Ca(NO3)2.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является молекула H2O в реакции: 

B ( H2O ⇄ OH( ( BH(.

3. Вычислить концентрацию бинарного электролита в растворе, если ( ( 5%, а 
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Вариант №11
1. Написать уравнение электролитической диссоциации KMnO4.

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является ион Cu2+ в реакции: 

Cu2+ ( 4NH3 ⇄ [Cu(NH3)4]2(.

3. Вычислить коэффициент активности иона Cu2+ в растворе 
CuSO4 c С(CuSO4) ( 0,016 моль/л. 

Вариант №12
1. Написать уравнение электролитической диссоциации Na2CO3.

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является молекула H2O в реакции: 

K( ( xH2O ⇄ [K(H2O)x](.

3. Имеются два раствора NaCl, содержащие и другие электролиты. Значения ионной силы этих растворов соответственно равны: 
I1 ( 0,1 моль/л, I2 ( 0,01 моль/л. Сравнить коэффициенты активности f(Na() в данных растворах.

Вариант №13
1. Написать уравнение электролитической диссоциации Al(NO3)3. 

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является молекула RNH2 в реакции: 

RNH2 ( H3O( ⇄ RNH3( ( H2O.

3. Сравнить коэффициенты активности катионов в растворе, содержащем FeSO4 и KNO3, при условии, что концентрации электролитов составляют, соответственно, 0,3 и 0,1 моль/л.

Вариант №14
1. Написать уравнение электролитической диссоциации K3PO4.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является ион H3O( в реакции: 

HSO3( ( H3O( ⇄ H2SO3 ( H2O.

3. Рассчитать значения коэффициентов активности всех ионов в растворе, содержащем CuSO4 и KCl, при условии, что концентрации электролитов одинаковы и составляют 0,01 моль/л.

Вариант №15
1. Написать уравнение электролитической диссоциации K2SO4.

2. Определить, чем с позиций теории Льюиса является Pb(OH)2 в реакции: 

Pb(OH)2 ( 2OH( ⇄ [Pb(OH)4]2(.

3. Рассчитать ионную силу раствора, в 1 л которого содержится 0,2 моль Cu(NO3)2 и 0,2 моль FeCl3. 
Вариант №16
1. Написать уравнение электролитической диссоциации Ni(NO3)2.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является ион гидроксония (H3O() в реакции: 

2H3O( ( S2( ⇄ H2S ( 2H2O.

3. Ионная сила раствора Na3PO4, равна 1,2 моль/л. Определить концентрацию Na3PO4.

Вариант №17
1. Написать уравнение электролитической диссоциации (NH4)2SO4.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является ион NH4+ в реакции: 

NH4+ ( OH( ⇄ NH3 ( H2O.

3. Ионная сила раствора, содержащего одновременно KI и Na2SO4, равна 0,4 моль/л. С(KI) ( 0,1 моль/л. Определить концен-трацию Na2SO4.

Вариант №18
1. Написать уравнение электролитической диссоциации Cr2(SO4)3.

2. Определить, чем с позиций теории Брёнстеда является молекула белка в реакции: 
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3. Рассчитать ионную силу раствора, в 1 л которого содержится 0,1 моль KCl и 0,2 моль Na2S. 
ГЛАВА 2. кислотно-основное равновесие в водных растворах
Большинство химических реакций протекает в растворах. Среди растворителей исключительное место занимает вода. Это обусловлено её уникальными свойствами, не присущими другим растворителям. Так, многие вещества в воде являются сильными электролитами. Ионизирующая способность воды связана с высоким значением диэлектрической проницаемости (ε ( 81) и сольватирующей (гидратирующей) активностью. В этой связи полезно рассмотреть закономерности процессов, протекающих в водных растворах. 

2.1. Ионное произведение воды. Водородный показатель
Вода относится к очень слабым амфолитам. Чистая вода в незначительной степени диссоциирует на ионы:

H2O ⇄ Н+ ( ОН(.

В водном растворе ионы водорода не существуют в свободном состоянии, а образуют ионы гидроксония Н3О+. Поэтому более строгой является следующая запись процесса диссоциации воды:

2H2O ⇄ Н3O+ ( ОН(.

Однако для простоты пишут Н+.
Применяя закон действующих масс, можно написать:
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В чистой воде, и в разбавленных водных растворах кислот, гидроксидов и солей активность ионов (а) практически не отличается от концентрации, поэтому:
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Так как степень диссоциации воды незначительная, то равновесную концентрацию недиссоциированных молекул воды [Н2О] можно считать постоянной и объединить её с 
[image: image101.wmf]д
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(H2O) в одну величину 
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Константу KW, равную произведению концентраций ионов Н+ и ОН(, называют ионным произведением воды.
Строго говоря, постоянной величиной является произведение не концентраций, а активностей ионов Н+ и ОН(:
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Однако в разбавленных растворах, в которых коэффициенты активности близки к единице, этим различием при не очень точных расчётах можно пренебречь.
Величина 
[image: image105.wmf]W
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 постоянна только при данной температуре. При увеличении температуры степень диссоциации воды возрастает (диссоциация воды – процесс эндотермический), что приводит к повышению концентраций ионов Н+ и ОН(. Следовательно, повышение температуры увеличивает значение 
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: при изменении температуры от 0 до 1000С оно возрастает приблизительно в 300 раз.
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(H2O) была определена методом электропроводности и при 220С её величина составила 1,8(10(16. Этим же методом было установлено, что в одном литре воды (1000 г) на ионы диссоциирует 10(7 моль воды. Таким образом, из 55,6 моль 
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, содержащихся в 1 л воды, только 10(7 моль находятся в диссоциированном состоянии. Следовательно:
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Таким образом, при температуре 20-250С ионное произведение воды 
[image: image112.wmf]W
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 ( 10(14, а показатель ионного произведения воды pKW ( 14 (pKW ( (lgKW ( (lg10(14 ( 14).

Так как в чистой воде и в разбавленных водных растворах кислот, оснований и солей величина KW постоянная, то концентрации ионов Н+ и ОН( являются величинами сопряжёнными, т. е. зависящими друг от друга.

Например, если в растворе при 20-250С [Н+] ( 10(3 моль/л, то в этом же растворе:
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В чистой воде при диссоциации её молекул образуется одинаковое количество ионов Н+ и ОН(, следовательно, при 20-250С:

[H+] ( [OH(] ( 10(7 моль/л.
В водных растворах различных соединений в зависимости от соотношения концентраций ионов Н+ и ОН– реакция среды может быть:
нейтральная:

[H+] ( [OH(] ( 10(7 моль/л;
кислая:

[H+] > [OH(],

[H+] > 10(7 моль/л;     [OH(] < 10(7 моль/л;
щелочная:

[H+] < [OH(],

[H+] < 10(7 моль/л;     [OH(] > 10(7 моль/л.
На практике важна активная реакция среды, определяемая активностью (концентрацией) ионов Н+ или ионов ОН(, содержащихся в данной среде (активная кислотность, активная щёлочность).
Активную кислотность принято характеризовать отрицательным десятичным логарифмом активности (концентрации) ионов водо-рода ( водородным показателем (рН):
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а для разбавленных растворов:
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Водородный показатель (рН) ( количественная характеристика активной кислотности. 
Для количественной характеристики активной щелочности применяют гидроксидный показатель (рОН): 
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а для разбавленных растворов: 
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Если выражение KW ( [Н+]([ОН(] прологарифмировать (записать отрицательный десятичный логарифм левой и правой части), то получим:

[image: image118.wmf]]

lg[OH

]

lg[H

])

[OH

]

lg([H

lgK

-

+

-

+

-

-

=

×

-

=

-

W

,

иначе говоря:
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Так как при t0 = 20-250С pKW ( 14 (KW ( 10(14), то при этой температуре:
	pH ( pOH ( 14
	(14)


При помощи водородного показателя удобно выражать характер среды:
нейтральная среда:      рН ( 7 (рН ( рОН),

кислая среда:                рН < 7 (рН < рОН),

щелочная среда            рН > 7 (рН > рОН).

Таким образом, увеличение концентрации ионов Н+ уменьшает рН (величина рОН при этом возрастает), а уменьшение концентрации ионов Н+ увеличивает рН (величина рОН при этом уменьшается). При сопоставлении значений pН разных растворов следует относить эти значения к одной и той же температуре.

В растворах кислот различают: активную кислотность, потенци-альную кислотность и общую кислотность.
Активная кислотность обусловлена наличием условно свободных ионов Н+ в растворе. Эта кислотность характеризуется определённым значением рН.
Потенциальная кислотность обусловлена наличием ионов Н+, связанных в молекулах кислот.
Общая кислотность ( сумма активной и потенциальной кислотностей.
В разбавленных растворах кислот и оснований, полностью диссоциированных на ионы, общая кислотность практически равна активной кислотности.
В растворах слабых элекролитов активная кислотность всегда меньше общей кислотности.
2.1.1. Методы определения рН растворов
Для определения рН растворов используют индикаторный или ионометрический метод. Индикаторный метод применяется в том случае, когда необходимо быстро и приблизительно оценить рН исследуемого раствора. Индикаторным методом нельзя определить рН мутных и окрашенных растворов. Ионометрический (потенциометрический) метод позволяет определить этот показатель с большей точностью (0,01 ед. рН). С помощью этого метода можно определить рН мутных, окрашенных и любых других водных растворов.
2.2. Расчёт значений рН и рОН в разбавленных растворах сильных и слабых кислот и оснований

Зная концентрацию разбавленных растворов кислот и оснований, можно рассчитать величины водородного показателя (рН) и гидроксидного показателя (рОН), определяя тем самым активную реакцию среды.
1) В водных растворах сильных кислот (HNO3, HCl, H2SO4 и др.):

	
[image: image120.wmf]та);

к

z

1

C(

α

]

[H

к

-

×

=

+


	(15)


где С(
[image: image121.wmf]z
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к-та) ( молярная концентрация эквивалента кислоты (для одноосновных кислот она равна молярной концентрации кислоты);
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 ( кажущаяся степень диссоциации (в долях от единицы).

В предельно разбавленных водных растворах сильных кислот кажущаяся степень диссоциации 
[image: image123.wmf]к

α

 ( 1, поэтому [Н+] практически равняется общей концентрации растворов этих кислот:


[image: image124.wmf]та);

к

z

1

С(

]

[H

-

=

+


2) В растворах слабых одноосновных кислот (HCN, СН3СООН, HNO2, HClO и др.):
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где ( ( степень диссоциации в долях от единицы;

      
[image: image126.wmf]a
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 ( константа диссоциации кислоты.
Для слабых многоосновных кислот учитывают диссоциацию только по первой ступени. Так, в растворе H2CO3:
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3) В водных растворах сильных оснований (NaOH, KОН, Са(ОН)2, Sr(OH)2 и др.):
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где С(
[image: image129.wmf]z

1

осн) ( молярная концентрация эквивалента основания (для однокислотных оснований она равна молярной концентрации основания);

В предельно разбавленных водных растворах сильных оснований кажущаяся степень диссоциации 
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 ( 1, поэтому [ОН(] практически равняется общей концентрации растворов этих щелочей:
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4) В растворах слабых оснований (NH3∙H2O, RNH2∙H2O):
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где
[image: image133.wmf]b

K

 ‑ константа диссоциации основания (для многокислотных оснований, учитывают диссоциацию только по первой ступени).
2.3. Кислотно-основное равновесие биологических жидкостей
Кислотно-основные процессы играют большую роль в жизни человека. Скорость ферментативных реакций в организме человека, процессы обмена веществ и физиологические функции в значительной степени зависят от активной кислотности среды. Необходимым условием нормального течения жизненных процессов является постоянство рН биологических жидкостей (кислотно-основной гомеостаз). Незначительное изменение рН биологических жидкостей вызывает изменение заряда белков, вследствие чего меняется их конформация, а следовательно, и биологические функции (особенно у белков-ферментов) и это, в свою очередь, нарушает нормальное течение процессов обмена веществ.

Сдвиг соотношения концентраций ионов H+ и OH( в сторону увеличения активной кислотности (ацидоз) вызывает уменьшение рН (может возникать в результате нарушения выведения кислот, потери организмом значительных количеств оснований, при наличии высокой концентрации СО2 во вдыхаемом воздухе, при поносах, рвоте кишечным содержимым и другим причинам).

                        Шкала значений pH

[image: image134.wmf]0        1        2        3        4        5        6        7        8        9        10        11        12        13        14 

êèñëàÿ ñðåäà                    íåéòðàëüíàÿ ñðåäà                    ùåëî÷íàÿ ñðåäà

ñëàáîêèñëàÿ 

ñðåäà

ñëàáîùåëî÷íàÿ 

ñðåäà

Таблица 2. Взаимосвязь концентраций ионов H+ и OH(.
	рН
	0
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9
	10
	11
	12
	13
	14

	[H[image: image135.wmf]+

], моль/л
	100
	10−1
	10−2
	10−3
	10−4
	10−5
	10−6
	10−7
	10−8
	10−9
	10−10
	10−11
	10−12
	10−13
	10−14

	[OH
[image: image136.wmf]-

], моль/л
	10−14
	10−13
	10−12
	10−11
	10−10
	10−9
	10−8
	10−7
	10−6
	10−5
	10−4
	10−3
	10−2
	10−1
	100

	рОН
	14
	13
	12
	11
	10
	9
	8
	7
	6
	5
	4
	3
	2
	1
	0


Сдвиг этого соотношения в сторону уменьшения активной кислотности (алкалоз) вызывает увеличение рН (может развиваться вследствие потери организмом анионов кислот или задержки щелочных катионов; при кишечной непроходимости, при нарушении выведения почками натрия, при поступлении в организм значительных количеств щелочных веществ с пищей или лекарственными препаратами, при отравлениях и по другим причинам). Обе формы нарушения кислотно-основного равновесия в организме в их лёгкой форме у человека устраняют, как правило, медикаментозным путём. 

Таблица 3. Значения pH различных биожидкостей организма
.
	Биожидкость
	pH (в норме)
	Биожидкость
	pH (в норме)

	Желудочный сок
	0,9 ( 2,0
	Венозная кровь
	7,26 ( 7,36

	Жёлчь в пузыре
	5,4 ( 6,9
	Лимфа
	7,35-7,40

	Слюна
	5,6 ( 7,6
	межклеточная жидкость
	7,26-7,38

	Молоко
	6,6 ( 6,9
	Спинно-мозговая жидкость
	7,4 ( 7,8

	Моча
	4,8 ( 7,5
	Содержимое тонкого кишечника
	7,0 ( 8,0

	Кожа (различные слои)
	6,2 ( 7,5
	
	

	Эритроциты
	7,25
	Сок поджелудочной железы
	7,5 ( 8,5

	Артериальная кровь
	7,35 ( 7,45
	
	


Ситуационная задача №2
В 100 мл желудочного сока пациента содержится 0,5 г HCl, 0,234 г NaCl и 1,2 г KCl. Рассчитать pH желудочного сока пациента и определить, соответствует ли его значение норме. 
Решение.

Для биологических жидкостей необходимо знать точные значения pH (до сотых), поэтому расчеты следует проводить с использованием не концентраций, а активностей ионов. 
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[image: image139.wmf]моль/л.
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В соответствии с уравнениями диссоциации:

HCl           H+ ( Cl(
NaCl            Na+ ( Cl(
KCl           K+ ( Cl(
С(Na+) ( C(NaCl) = 0,04 моль/л;

С(K+) ( С(KCl) ( 0,16 моль/л;
С(H+) ( C(HCl) = 0,137 моль/л;
С(Cl() ( 0,137 + 0,04 + 0,16 ( 0,337 моль/л;
Ионная сила раствора равна:

[image: image140.wmf]моль/л.
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Согласно закону Дебая-Хюккеля:
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Значения pH желудочного сока в норме составляют 0,9 ‑ 2,0. Полученное значение pH входит в заданный интервал и соответствует норме. 

Примеры решения задач

Задача №1

Концентрация ионов водорода в растворе составляет 10(3 моль/л. Рассчитать значения pH, pOH и [ОН(] в данном растворе. Определить среду раствора. 

Примечание. Для вычислений используются соотношения: lg10a = a; 10lga ( а.
Решение.
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10

10

10

]

[OH

11

pOH

]

lg[OH

-

-

-

-

=

=

=


Среда раствора с pH ( 3 является кислой, так как pH ( 7. 

Задача №2
Вычислить рН раствора соляной кислоты с молярной концентрацией 0,002 моль/л.
Решение.

Так как в разбавленном растворе НС1 
[image: image148.wmf]к

α

 ( 1, а в растворе одноосновной кислоты C(к-та) ( C(
[image: image149.wmf]z
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к-та), то можем записать:
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Задача №3
К 10 мл раствора уксусной кислоты с C(СН3СООН) = 0,01 моль/л добавили 90 мл воды. Найти разность значений pН раствора до и после разбавления, если 
[image: image152.wmf]a

K

(СН3СООН) ( 1,85(10(5.
Решение.
1) В исходном растворе слабой одноосновной кислоты:
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Следовательно:
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2) Добавление к 10 мл раствора кислоты 90 мл воды соответ-ствует 10-кратному разбавлению раствора. Поэтому:
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Таким образом:
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Задача №4
Найти значение рН раствора гидроксида кальция с C(
[image: image159.wmf]z

1

осн) = 0,002 моль/л, если 
[image: image160.wmf]к
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 ( 95%.
Решение.

В растворах сильных оснований:
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Задача №5
Найти 
[image: image164.wmf]к
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 серной кислоты в растворе с C(H2SO4) = 0,001 моль/л и рН 2,72.

Решение.

В растворе сильной кислоты:
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Кислота двухосновная, следовательно, сначала необходимо определить молярную концентрацию эквивалента H2SO4 в растворе:
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[image: image168.wmf]моль/л.
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Зная величину pH раствора, можно рассчитать [H+]:
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Отсюда:
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Задача №6
Рассчитать рН раствора NaOH, если известно, что в 200 мл этого раствора содержится 0,0004 г NaOH (
[image: image171.wmf]к

α

 ( 1).
Решение.

В разбавленном растворе сильного основания: 
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Рассчитаем C(
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Задача №7
Вычислить число ионов гидроксида, содержащихся в 5 мл раствора c pH 3.

Решение.

1) 
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Для расчёта числа ионов используется соотношение, связывающее число структурных единиц (атомов, ионов, молекул) вещества ( N(x), количество этих структурных единиц ( n(x) и постоянную Авогадро NА, равную 6,02·1023 моль(1:
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Отсюда:
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Задача №8
Рассчитать массу основания С5H5N·Н2О (гидрат пиридина или пиридиния гидроксид) в 150 мл водного раствора с pH 10, если 
[image: image182.wmf]b

K

(С5H5N·Н2О) ( 6,3·10(6.
Решение.

Массу основания в растворе можно вычислить, зная молярную концентрацию раствора. Так как С5H5N·Н2О ( слабое однокислотное основание, то из соотношения 18:
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Концентрацию ионов ОН( найдем из соотношения:

рОН = 14 ( рН = 14 ( 10 = 4;


[image: image185.wmf]моль/л.

10

10

]

[OH

4

pOH

-

-

-

=

=


Тогда:
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Соответственно:
m(С5H5N·Н2О) = С(С5H5N·Н2О)·М(С5H5N·Н2О)·Vр-р =

= 1,6·10(3·97·0,15 ( 0,023 г.
Задача №9
Вычислить молярную концентрацию гидроксида калия в растворе c pH 12, если 
[image: image187.wmf]к

α

 = 90 %.

Решение.

Гидроксид калия является сильным однокислотным основанием, поэтому согласно соотношениям (12), (14) и (16):
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Задача №10
Вычислить рН раствора азотной кислоты с C(HNO3) = 0,01 моль/л (расчёт вести через активность ионов Н+).
Решение.
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Для определения коэффициента активности 
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[image: image192.wmf]моль/л;

0,01

)

C(NO

)

C(H

3

=

=

-

+



[image: image193.wmf]1;

)

Z(NO

;

1

)

Z(H

3

-

=

+

=

-

+
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Величину
[image: image195.wmf])
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, отвечающую I ( 0,01, можно рассчитать по формуле: 
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Отсюда:
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Если принять 
[image: image200.wmf]к
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 = 1, то:
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Для точных расчётов сотые доли имеют значение.
Задача №11
Рассчитать рН раствора, в 100 мл которого находится 0,1 г гидроксида натрия и 0,174 г сульфата калия.

Решение.

Молярные концентрации электролитов в растворе составляют:
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[image: image204.wmf]моль/л.
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Ионная сила раствора, содержащего ионы Na+, K+, ОН( и SO42(, равна:
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Коэффициент активности гидроксид-ионов и их активность соответственно равны:
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 EMBED Equation.3  [image: image208.wmf]моль/л.
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Из соотношения (3) находим активность ионов водорода:
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Таким образом:
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Задача №12
Найти число недиссоциированных молекул кислоты в 500 мл раствора HF, если 
[image: image211.wmf]α

 = 10 %, pH = 2,5, 
[image: image212.wmf]a
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(НF) ( 7,2(10(4.

Решение.

В растворе слабой одноосновной кислоты молярную концентрацию кислоты можно рассчитать по формуле (16):
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Общее количество кислоты (n0) в заданном объёме раствора равно:
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Количество недиссоциированной кислоты (n) найдем по формуле:
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Число недиссоциированных молекул кислоты N(HF) равно:

[image: image216.wmf].
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Вопросы для самоконтроля
1. Какие ионы образуются при диссоциации воды? Составьте выражение для константы диссоциации воды.

2. Что называется ионным произведением воды? Каково численное значение 
[image: image217.wmf]W

K

 при 20-250С? 

3. Чем может быть вызвано изменение величины ионного произведения воды?

4. Изменится ли ионное произведение воды при добавлении к ней кислоты, щёлочи или соли?

5. Являются ли концентрации ионов Н+ и ОН( в водных растворах сопряжёнными величинами?

6. Может ли в водном растворе кислоты (щёлочи) концентрация ионов Н+ или ОН( быть равной нулю?

7. Что понимают под терминами кислая, нейтральная, щелочная среда? 

8. Что такое активная, потенциальная и общая кислотность в растворах кислот? Что называют активной реакцией среды?

9. Как определяют водородный и гидроксидный показатели? Какова взаимосвязь рН и рОН?

10. Что представляет собой шкала значений рН? Каковы значения рН в нейтральной, кислой и щелочной средах?

11. Имеет ли значение постоянство активной реакции среды в жизнедеятельности человека? Каковы значения рН важнейших биологических жидкостей (кровь, желудочный сок, моча, пот, слюна)?

12. Что такое ацидоз? Что такое алкалоз?

13. Какой вид имеют формулы для расчёта активной кислотности в растворах сильных и слабых кислот и оснований? 
14. Может ли присутствие NaCl оказать влияние на величину pH раствора соляной кислоты?
15. Могут ли величины рН и рОН принимать отрицательные значения?
Варианты задач для самостоятельного решения
Вариант №1
1. Определить [Н+] и [ОН(], если рН раствора равен 4.
2. Вычислить гидроксидный показатель желудочного сока, если известно, что 100 мл его содержит 0,365 г хлороводорода (
[image: image218.wmf]к

α

( 1) и 0,585 г хлорида натрия.

3. Рассчитать массу основания NH3(Н2О в 500 мл раствора с рН 10,5, если 
[image: image219.wmf]b

рK

(NH3(Н2О) ( 4,74.
Вариант №2
1. Вычислить число ионов Н+, находящихся в 25 мл раствора, если рОН ( 14.

2. Рассчитать рН раствора гидроксида кальция с C(Са(ОH)2) ( 0,02 моль/л, если 
[image: image220.wmf]к

α

 ( 90%.
3. Найти массу уксусной кислоты в 100 мл раствора с рOН 10, если 
[image: image221.wmf]a

K

(СН3СООН) ( 1,8(10(5.
Вариант №3
1. Определить рН раствора и [Н+] в растворе, если [ОН(] ( 3(10(5 моль/л. Указать характер среды. 

2. Вычислить массу гидроксида бария в 250 мл раствора c рН 13, если 
[image: image222.wmf]к

α

( 1.
3. Рассчитать рН раствора бензойной кислоты с молярной концентрацией 0,01 моль/л, если 
[image: image223.wmf]a

K

(С6Н5СООН) ( 6,3(10(5. Определить рН раствора при разбавлении его водой в 5 раз.
Вариант №4
1. Вычислить рН раствора и [Н+] в растворе, если 40 мл раствора содержат 12,04·1020 ионов гидроксида. Указать характер среды. 

2. Рассчитать рОН раствора синильной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,01 моль/л, если 
[image: image224.wmf]a

K

(HCN) ( 8(10(10. 

3. Найти рН раствора, в 200 мл которого растворено 0,63 г азотной кислоты (
[image: image225.wmf]к

α

 ( 1) и 0,261 г нитрата бария.
Вариант №5
1. Определить [Н+] и [ОН(] в растворе, рОН которого равен 5.
2. Вычислить молярную концентрацию гидроксида натрия в растворе c pH 13,5, если 
[image: image226.wmf]к

α

 ( 75%.
3. Рассчитать величину рН раствора, в 250 мл которого находится 0,46 г муравьиной кислоты, если 
[image: image227.wmf]a

K

(HCООН) ( 2,2(10(4. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 3 раза?
Вариант №6
1. Рассчитать число ионов ОН(, находящихся в 2 мл раствора, если рН ( 10.

2. К 100 мл раствора хлорной кислоты с C(НС1О4) ( 0,1 моль/л (
[image: image228.wmf]к

α

 ( 1) прибавили 100 мл Н2О. Найти рОН раствора до и после разбавления.
3. Вычислить массу основания СН3NH2(Н2О в 650 мл раствора c pH 11,5, если 
[image: image229.wmf]b

K

(СН3NH2(Н2О) ( 4,4·10−4.
Вариант №7
1. Вычислить рОН раствора и [ОН(] в растворе, если [Н+] ( 5(10(8 моль/л. 

2. Рассчитать молярную концентрацию основания С2Н5NH2·H2O в растворе с рН 11,7, если 
[image: image230.wmf]b

K

(С2Н5NH2(Н2О) ( 5,6(10(4.
3. Найти рН раствора гидроксида калия, если известно, что 100 мл этого раствора содержит 0,0056 г KОН. (
[image: image231.wmf]к

α

 ( 1). Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 2 раза?

Вариант №8
1.  Определить [Н+] и [ОН(] в растворе, pH которого равен 6. 
2.  Вычислить рН раствора, в 500 мл которого находится 0,05 г LiOH. Диссоциацию щёлочи считать полной. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 10 раз?
3.  Найти массу азотистой кислоты, содержащейся в 800 мл раствора с рOН 11,4, если 
[image: image232.wmf]a

K

(HNO2) ( 4(10(4.
Вариант №9
1. Определить рОН раствора, если 1250 мл раствора содержат 3,01·1023 ионов водорода. 

2. Найти рН раствора фтороводородной кислоты, если в 10 мл этого раствора растворено 0,004 г HF, а 
[image: image233.wmf]a

K

(HF) ( 6,6(10(4. Как и насколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 3 раза?
3. Вычислить массу гидроксида стронция в 300 мл раствора с рН 12,8, если 
[image: image234.wmf]к

α

 ( 95%.
Вариант №10
1. Вычислить рН раствора и [Н+] в растворе, если [ОН(] ( 4(10(4 моль/л. Определить характер среды.
2. Рассчитать массу хлороводорода, содержащегося в 1,5 мл желудочного сока с рН 1,8, если 
[image: image235.wmf]к

α

 ( 1.
3. Определить водородный показатель раствора диметиламина с C((СН3)2NH(Н2О) ( 0,01 моль/л, если 
[image: image236.wmf]b

K

((СН3)2NH(Н2О) ( 6,1(10(4. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 15 раз?
Вариант №11
1. Определить [Н+] и [ОН(], если рН раствора равен 1.
2. Вычислить значение рН раствора, в 450 мл которого содержится 0,07 г гидрата аммиака, если 
[image: image237.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,85·10−5.

3. К 125 мл раствора серной кислоты с C(Н2SО4) ( 0,03 моль/л (
[image: image238.wmf]к

α

 ( 91%) добавлено 125 мл воды. Найти рОН раствора до и после разбавления, если 
[image: image239.wmf]к

α

 увеличивается до 95%.

Вариант №12
1. Вычислить число ионов Н+, находящихся в 30 мл раствора, если рОН ( 1.

2. Найти рН раствора гидроксида рубидия, если в 120 мл этого раствора содержится 0,204 г RbОН (
[image: image240.wmf]к

α

 ( 1) и 0,87 г K2SO4.

3. Определить массу пропионовой кислоты в 750 мл раствора c pOH 11,5, если 
[image: image241.wmf]a

K

(С2Н5СООН) ( 1,3(10(5. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 7 раз?
Вариант №13
1. Определить [Н+] и [ОН(] в растворе, рОН которого равен 4.

2. Найти рН раствора, в 400 мл которого растворено 0,256 г йодоводорода, если 
[image: image242.wmf]к
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 ( 98%.
3. Рассчитать массу основания С6Н5NH2(Н2О в 1500 мл водного раствора c pH 9, если 
[image: image243.wmf]b

K

(С6Н5NH2(Н2О) ( 3,8·10−10. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 8 раз?
Вариант №14
1. Определить рОН раствора и [ОН(], если 4 мл раствора содержат 24,08·1019 ионов водорода. Указать характер среды.

2. Вычислить молярную концентрацию бензойной кислоты в растворе с pOH 10,6, если 
[image: image244.wmf]a

K

(С6Н5СООН) ( 6,3(10(5. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 5 раз?
3. Рассчитать рН раствора, содержащего гидроксид калия с С(KОН) = 0,005 моль/л и нитрат натрия с С(NаNO3) = 0,015 моль/л.
Вариант №15
1. Вычислить [Н+] и [ОН(] в растворе, рОН которого равен 6,5.
2. Определить массу уксусной кислоты в 350 мл раствора с pOH 10,4, если 
[image: image245.wmf]a

K

(СН3СООН) ( 1,8(10(5.
3. К 25 мл раствора гидроксида кальция с C(Сa(OH)2) ( 0,015 моль/л (
[image: image246.emf]к
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 ( 90%) добавлено 125 мл воды. Найти рН раствора до и после разбавления, если 
[image: image247.emf]к
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к

α

 увеличивается до 99%.
Вариант №16
1. Определить число ионов ОН(, находящихся в 20 мл биологической жидкости, водородный показатель которой равен 7,35.
2. Рассчитать рОН раствора, в 50 мл которого находится 0,027 г бромоводорода, если 
[image: image248.emf]к
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 ( 1. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 3 раза?

3. Вычислить массу основания СН3NH2(Н2О в 300 мл водного раствора с pH 11, если 
[image: image249.wmf]b

K

(СН3NH2(Н2О) ( 4,4(10(4. 
Вариант №17
1. Вычислить рН раствора и [Н+] в растворе, если [ОН(] ( 2(10(4 моль/л. Определить характер среды.
2. Найти рН раствора, в 500 мл которого находится 0,005 моль гидроксида натрия и 0,01 моль хлорида кальция.
3. Рассчитать массу циановодородной кислоты, содержащейся в 400 мл раствора c pOH 11,4, если 
[image: image250.wmf]a

K

(HСN) ( 8(10(10.

Вариант №18
1. Определить соотношение [ОН(] в крови (рН ( 7,4) и в спинномозговой жидкости (рН ( 7,5).

2. Найти водородный показатель раствора азотной кислоты с C(НNО3) ( 10(9 моль/л, если 
[image: image251.wmf]к

α

 ( 1.
3. Рассчитать массу основания С2Н5NH2·H2O в 1800 мл водного раствора с pH 11,2, если 
[image: image252.wmf]b

K

(С2Н5NH2(Н2О) ( 5,6·10−4. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 5 раз?

Вариант №19
1. Определить рОН раствора, если 190 мл раствора содержат 15,05·1013 ионов водорода.
2. Вычислить рН раствора гидроксида бария, если известно, что 750 мл этого раствора содержит 0,513 г Ва(ОН)2. Как и на сколько изменится рН раствора при разбавлении его водой в 20 раз? В обоих случаях диссоциацию щелочи считать полной. 

3. К 10 мл раствора муравьиной кислоты с C(НСООН) ( 0,15 моль/л прибавили 40 мл Н2О. Найти рОН раствора до и после разбавления, если 
[image: image253.wmf]a

K

(HCООН) ( 2,2(10(4.
Вариант №20
1. Определить гидроксидный показатель раствора гидроксида цезия с C(CsОН) ( 10(9 моль/л, если 
[image: image254.wmf]к

α

 ( 1. 

2. Рассчитать число недиссоциированных молекул слабой одноосновной кислоты в 800 мл раствора, если степень диссоциации кислоты составляет 2,5%, рН раствора равен 3,5, а 
[image: image255.wmf]a

K

 ( 1,85(10(5.
3. Вычислить водородный показатель раствора, в 300 мл которого содержится 0,384 г йодоводорода и 0,284 г сульфата натрия.

ГЛАВА 3. ГИДРОЛИЗ
Растворение веществ в воде часто сопровождается химическим взаимодействием обменного характера, приводящим к их разложению. 
Разложение веществ под действием воды, протекающее по схеме: 

AB ( H(OH ⇄ AН ( BОН

называется гидролизом. 
Гидролизу могут подвергаться самые различные вещества: органические (сложные эфиры, жиры, углеводы и др.), неорганические (соли, карбиды, нитриды и др.), а также высокомолекулярные соединения (белки). 

Процессы ферментативного гидролиза играют важнейшую роль в пищеварении и тканевом обмене веществ всех живых организмов. Так, высокомолекулярные соединения гидролизуются до низкомоле-кулярных продуктов (аминокислоты, глюкоза и т. п.), которые затем всасываются из кишечника и переносятся в различные ткани, где подвергаются дальнейшим превращениям.

Наибольшее практическое значение имеет гидролиз: 
а) органических полимеров (белков, полисахаридов и т. п.), обычно протекающий в присутствии биологического катализатора; 
б) сложных эфиров, в частности, жиров; 
в) солей.

Ниже более подробно будет рассмотрен гидролиз солей, который играет большую роль в регулировании кислотности среды и в поддержании в организме кислотно-основного гомеостаза.
3.1. Гидролиз солей
Водные растворы солей имеют различные значения рН, причем часто среда раствора соли является сильнокислой (AlCl3, ZnSO4) или сильнощелочной (K2СО3, Na3PO4). Причиной этого является гидролиз солей.
Гидролизом солей называется обменное взаимодействие ионов соли с водой, приводящее к образованию малодиссоциированных соединений.
Процесс гидролиза солей включает в себя две стадии: электро-литическую диссоциацию соли на ионы с последующим переходом протона от молекулы воды к аниону:

CO32( ( H(OH ⇄ НCO3( ( ОН(,
либо от гидратированного катиона металла к молекуле воды:

Fe3+(nH2O ( H(OH ⇄ FeOH2+((n(1)H2O ( Н3O+.
Движущей силой процесса гидролиза является образование малодиссоциированных или малорастворимых соединений. 
В обоих случаях происходит смещение равновесия диссоциации воды: 
H2O ⇄ Н+ ( ОН(.
В результате в растворе увеличивается концентрация ионов Н+ или ОН(, что приводит к изменению значения рН раствора. 
Соли, образованные катионами сильных оснований и анионами сильных кислот (Na2SO4, CaCl2, KI, Sr(NO3)2 и др.), не гидролизуются, так как катионы и анионы этих солей не образуют с водой малодиссоциированных электролитов. Водные растворы таких солей имеют нейтральную реакцию среды (рН = 7).
Считается, что не гидролизуются и нерастворимые соли. 
Гидролизу подвергаются три типа солей.
3.1.1. Гидролиз по аниону
Такой тип гидролиза характерен для солей, образованных катионами сильного основания и анионами слабой кислоты (CH3COONa, KCN, Ca(OCl)2, NaF и др.). Водные растворы солей этого типа имеют щелочную реакцию. 
Пример 1. Гидролиз ацетата натрия CH3COONa. 
Решение.

Эта соль образована слабой кислотой (CH3COOH) и сильным основанием (NaOH). Гидролиз данной соли протекает по аниону (CH3COO() в одну ступень и описывается при помощи либо полного молекулярного уравнения:

CH3COONa ( H(OH ⇄ CH3COOH ( NaОН;

либо сокращённого молекулярно-ионного уравнения:

CH3COO( ( H(OH ⇄ CH3COOH ( ОН(. 

Анион слабой кислоты, являясь одновременно сильным основанием Брёнстеда, частично выигрывает конкуренцию за протон H+. 
В результате связывания ионов Н+ ионами СН3СОО( в CH3COOH концентрация ионов ОН( в растворе увеличивается и, таким образом, раствор приобретает щелочную реакцию.
Соли, образованные многоосновными слабыми кислотами (Na2S, Na2CO3, K3PO4, Na2SO3 и др.), гидролизуются ступенчато, образуя в качестве промежуточных продуктов кислые соли. При этом в наибольшей степени всегда протекает первая ступень гидролиза соли.
Пример 2. Гидролиз сульфида калия K2S. 
Решение.
Гидролиз данной соли протекает по аниону (S2() в две ступени:

первая ступень: 

K2S ( H(OH ⇄ KHS ( KОН, 

S2( ( H(OH ⇄ HS( ( ОН(;

вторая ступень: 

KHS ( H(OH ⇄ H2S ( KОН,

HS( ( H(OH ⇄ H2S ( ОН(.

Вторая ступень гидролиза протекает значительно слабее, чем первая; её следует учитывать только при нагревании и разбавлении раствора. 
3.1.2. Гидролиз по катиону
Подобным образом гидролизуются соли, образованные катионами слабого основания и анионами сильной кислоты (NH4C1, FeSO4, ZnCl2 и др.). Водные растворы солей этого типа имеют кислую реакцию. 
Соли, образованные многозарядными катионами слабого основания, гидролизуются ступенчато, образуя в качестве промежуточных продуктов основные соли, причем также преобладает первая ступень гидролиза.
Пример 3. Гидролиз нитрата цинка Zn(NO3)2. 
Решение.
Эта соль образована сильной кислотой (HNO3) и слабым основанием (Zn(OH)2). 
Гидролиз данной соли протекает по катиону (Zn2+) в две ступени:

первая ступень: 

Zn(NO3)2 ( H(OH ⇄ ZnOHNO3 ( HNO3, 

Zn2+ ( H(OH ⇄ ZnOH+ ( H+;

вторая ступень: 

ZnOHNO3 ( H(OH ⇄ Zn(OH)2 ( HNO3,

ZnOH+ ( H(OH ⇄ Zn(OH)2 ( H+.

Пример 4. Гидролиз сульфата хрома Cr2(SO4)3. 
Решение.
Гидролиз данной соли протекает по катиону (Сr3+) в три ступени:

первая ступень: 

Cr2(SO4)3 ( 2H(OH ⇄ 2CrOHSO4 ( H2SO4, 

Cr3+ ( H(OH ⇄ CrOH2+ ( H+;

вторая ступень:

2CrOHSO4 ( 2H(OH ⇄ [Cr(OH)2]2SO4 ( H2SO4,

CrOH2+ ( H(OH ⇄ Cr(OH)2+ ( H+;

третья ступень: 

[Cr(OH)2]2SO4 ( 2H(OH ⇄ 2Cr(OH)3 ( H2SO4,

Cr(OH)2+ ( H(OH ⇄ Cr(OH)3 ( H+.

В обоих случаях вторая и третья ступени гидролиза протекают заметно только при нагревании и разбавлении раствора.
3.1.3. Гидролиз по катиону и аниону
В растворах солей, образованных катионами слабого основания и анионами слабой кислоты (NH4CN, CH3COONH4, (NH4)2S, (NH4)2CO3 и др.) гидролиз идет по катиону и аниону одновременно. Растворы солей этого типа могут иметь слабокислую, слабощелочную или нейтральную реакцию в зависимости от величины констант диссоциации образующихся при гидролизе кислот и оснований: 
а) если 
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в) если 
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Пример 5. Гидролиз ацетата аммония CH3COONH4. 
Решение.
Эта соль образована слабой кислотой (CH3COOH) и слабым основанием (NH3∙H2O). Гидролиз данной соли протекает c образованием двух малодиссоциированных соединений:
CH3COONH4 ( H(OH ⇄ NH3(H2O ( CH3COOH,

CH3COO( ( NH4+ ( H(OH ⇄ NH3(H2O ( CH3COOH.


[image: image262.wmf]b
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pH ( 7 (нейтральная среда).

Пример 6. Гидролиз карбоната аммония (NH4)2СO3. 
Решение.
Гидролиз данной соли протекает ступенчато:

первая ступень: 

(NH4)2СO3 ( H(OH ⇄ NH3(H2O ( NH4HСO3,
NH4+ ( СO32( ( H(OH ⇄ NH3(H2O ( HСO3(;

вторая ступень: 

NH4HСO3 ( H(OH ⇄ NH3(H2O ( H2СO3,
NH4+ ( HСO3( ( H(OH ⇄ NH3(H2O ( H2СO3.
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pH > 7 (слабощелочная среда).

Из приведённых примеров видно, что гидролиз солей, образованных многозарядными катионами или анионами, протекает ступенчато, но самопроизвольно не доходит до конца (т. е. до образования кислоты и основания, образующих данную соль). Гидролиз по первой ступени протекает в большей степени, чем по последующим ступеням. Это связано с тем, что при гидролизе по первой ступени в растворе увеличивается концентрация ионов Н+ или ОН(, что препятствует дальнейшему протеканию процесса.
Необратимый гидролиз (т. е. самопроизвольно протекающий до конца) встречается у некоторых солей, образованных катионами слабого основания и анионами слабой кислоты, если оба продукта гидролиза удаляются из раствора в виде осадка и газа. Для таких солей в соответствующей клетке таблицы растворимости стоит прочерк. Вследствие полного гидролиза такие соли в водном растворе не существуют. 
Пример 7. Гидролиз сульфида алюминия Al2S3 (в таблице растворимости – прочерк). 
Решение.
При растворении этой соли в воде протекает необратимый процесс гидролиза:
Al2S3 ( 6H2O ( 2Al(OH)3( ( 3H2S(
Необратимый гидролиз необходимо учитывать при написании уравнений реакций, протекающих между электролитами в водных растворах.
Пример 8. Смешали водные растворы Na2CO3 и FeCl3. Написать уравнение протекающей реакции.
Решение.
Здесь имеет место взаимный гидролиз, т.е. гидролиз одной соли усиливает гидролиз другой соли. Таким образом, процесс гидролиза самопроизвольно идет до конца, т. е. до образования малораст-воримого гидроксида железа (III) Fe(OH)3 и углекислого газа СО2:

3Na2CO3 ( 2FeCl3 ( 3H2O ( 2Fe(OH)3( ( 3CO2( ( 6NaCl
3СO32( ( 2Fe3+ ( 3H2O ( 2Fe(OH)3 ( 3CO2
3.2. Количественные характеристики гидролиза
Количественно гидролиз можно охарактеризовать при помощи константы гидролиза (KГ) и степени гидролиза (h).

В обратимой реакции гидролиза концентрация одного из участников – воды – меняется мало, поэтому из выражения для константы равновесия этой реакции можно воду исключить. Полученное выражение характеризует константу гидролиза.
Константа гидролиза (KГ) ( это отношение равновесных концентраций продуктов гидролиза к равновесной концентрации иона, подвергающегося гидролизу. 

NH4+ ( H(OH ⇄ NH3(H2O ( H+.

[image: image267.wmf]]

[NH

]

[H

O]

H

[NH

K

4

2

3

C

+

+

×

×

=


Умножая числитель и знаменатель одновременно на [OH(], получим:
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Константа гидролиза KГ ( величина постоянная, характеризующая способность соли подвергаться гидролизу. Значение KГ зависит от природы соли и не зависит от концентрации раствора. С ростом температуры константа гидролиза растёт, поскольку ионное произведение воды увеличивается в большей степени, чем константы диссоциации слабых электролитов.
Аналогично легко получаются формулы для расчёта констант гидролиза при различных его типах:
1) При гидролизе по катиону (например, NH4Cl):
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Чем слабее основание, тем в большей степени подвергаются гидролизу образованные им соли. 
2) При гидролизе по аниону (например, CH3COONa):
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Чем слабее кислота, тем в большей степени подвергаются гидролизу её соли.

3) При гидролизе по катиону и аниону одновременно (например, NH4CN):
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Чем слабее кислота и основание, образующие соль, тем в большей степени протекает гидролиз соли. 

При ступенчатом гидролизе в выражения для константы гидролиза следует подставлять величину константы диссоциации той частицы, которая образуется при гидролизе. Например, первая константа гидролиза карбоната натрия описывается с помощью второй константы диссоциации угольной кислоты, которая соответствует диссоциации образующейся частицы НСО3(, тогда как вторая константа гидролиза этой соли описывается с помощью первой константы угольной кислоты, которая образуется на второй стадии гидролиза:  
СO32( ( H(OH ⇄ HСO3( + ОН(
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HСO3( ( H(OH ⇄ H2СO3 + ОН(
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Так как 
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. Таким образом, по первой ступени гидролиз солей всегда протекает в большей степени.
Степень гидролиза (h) ( отношение количества гидролизованной части соли к общему количеству растворённой соли, обычно выражаемое в процентах.
Если, например, в воде было растворено 2 моль соли, а гидролизу подверглось 0,01 моль, то 
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Степень гидролиза зависит от многих факторов:
В первую очередь, она зависит от химической природы составляющих данную соль ионов. Так, в растворах CH3COONa и NaCN с молярными концентрациями 0,1 моль/л при 250С степень гидролиза солей различна:
h(CH3COONa) ( 0,01%, a h(NaCN) ( 1,5%.

Это объясняется различной силой кислот, составляющих соли: 
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Таким образом:

Чем слабее кислота (основание), образующие соль, тем больше степень гидролиза. 
Степень гидролиза сильно меняется c изменением температуры раствора соли. Действительно, процесс гидролиза является эндотермическим, и в соответствии с принципом Ле Шателье равновесие обратимой реакции смещается в сторону эндотермического процесса при увеличении температуры, поэтому:

Чем выше температура, тем больше степень гидролиза.
Степень гидролиза зависит от концентрации раствора. Гидролиз, как взаимодействие с водой, протекает тем полнее, чем больше в растворе воды, т.е. чем разбавленнее раствор. Однако это правило действует только в случае солей, гидролизующихся по одному иону – катиону или аниону. При совместном гидролизе по катиону и аниону концентрация соли практически не сказывается на степени гидролиза.
Чем меньше концентрация раствора соли, гидролизующейся по катиону или по аниону, тем больше степень гидролиза.
Степень гидролиза может быть выражена через константу гидролиза:
1) При гидролизе по катиону (например, для NH4Cl):
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2) При гидролизе по аниону (например, для CH3COONa):
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3) При гидролизе по катиону и аниону одновременно (например, для NH4CN):
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3.3. Усиление и подавление гидролиза
Так как в большинстве случаев процесс гидролиза является обратимым, то изменяя условия (температуру, концентрацию частиц в растворе), можно смещать равновесие гидролиза в сторону его усиления ([image: image283.emf]

) или подавления ([image: image284.emf]

).
На основании изложенного выше материала можно сформулировать общие правила смещения гидролитического равновесия:
1. Если необходимо усилить гидролиз (т. е. сместить равновесие в сторону возможно более полного разложения соли), то следует понижать концентрацию соли и повышать температуру раствора. 
2. Если необходимо подавить гидролиз (т. е. смещать равновесие в сторону исходных веществ), то следует увеличивать концентрацию соли и понижать температуру раствора.  
3. Для смещения равновесия обратимого гидролиза можно добавлять к раствору избыток одного из образующихся при гидролизе продуктов (кислоты или щелочи). При гидролизе по катиону в раствор выделяется дополнительное количество ионов Н+, поэтому подкисление раствора приведёт к смещению равновесия влево, т.е. подавлению гидролиза, а подщелачивание – к нейтрализации ионов Н+ и смещению равновесия вправо, т.е. усилению гидролиза. При гидролизе по аниону, сопровождающемся образованием ионов ОН(, напротив, подкисление приведёт к усилению гидролиза, а подщелачивание – к ослаблению.
Эти приёмы используются и на практике. Так, при растворении в воде солей тяжелых металлов возможен их гидролиз по катиону, приводящий к образованию малорастворимых основных солей, например:
2ZnSO4 ( 2H(OH ⇄ (ZnOH)2SO4 ( H2SO4
Для предотвращения гидролиза следует растворять соль в воде, подкисленной небольшим количеством серной кислоты. 
3.4. Расчет [H+] в растворах гидролизующихся солей
Растворы гидролизующихся солей находят применение в медицинской практике. Так, при попадании на кожу растворов кислот пораженные участки обрабатывают сначала водой, а затем раствором гидрокарбоната натрия NaНCO3. Такой способ позволяет нейтрализовать остатки кислоты, так как водный раствор NaНCO3 имеет слабощелочную реакцию (pH ( 8-9). Применение в этих целях раствора Na2CO3, имеющего сильнощелочную реакцию среды (pH ( 11-12), может привести к щелочному ожогу. 
Расчёт рН в растворах гидролизующихся солей проводят с использованием следующих формул:

1) В растворах солей, гидролизующихся по катиону:
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2) В растворах солей, гидролизующихся по аниону:
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3. В растворах солей, гидролизующихся одновременно по катиону и аниону:
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Если соль образована равными по силе слабой кислотой и слабым основанием (
[image: image288.wmf]a
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Если соль гидролизуется в несколько ступеней, то значение рН её раствора определяется первой ступенью гидролиза. 
3.5. Гидролиз солей в неживой и живой природе
Гидролиз солей имеет большое биологическое и практическое значение. 

Начнём с того, что без гидролиза были бы невозможны химическое преобразование земной коры и геологические процессы. Действительно, земная кора содержит в своем составе огромное количество сульфидов. Эти соли плохо растворяются в воде, но, как известно, вода и камень точит. Поэтому взаимодействуя с водой на поверхности Земли, а также в её глубинах при повышенной температуре, сульфиды в ходе реакции гидролиза преобразуются в сероводород, который является одним из основных вулканических газов.
Кроме сульфидов горные породы содержат силикаты и карбонаты. Разложение водой солей кремния, например алюмосиликатов, с течением времени приводит к разрушению горной породы.

Самый, пожалуй, известный продукт гидролиза неорганических веществ (карбонатов) – это малахит – очень красивый поделочный камень зелёного цвета.
Одной из важных химических функций почвы является обмен катионов и анионов благодаря которому минеральные удобрения и микроэлементы становятся доступными для растений. Гидролиз солей может внести существенные коррективы в этот процесс. Например, при недостаточной кислотности почвы у растений появляется болезнь хлороз, вызывающая пожелтение или побеление листьев, отставание в росте и развитии. В таком случае в почву вносят удобрение сульфат аммония, которое способствует её подкислению, благодаря гидролизу по катиону.
Повышение кислотности заболоченных почв приводит к усилению гидролиза сульфидов и выделению Н2S ‑ крайне токсичного для растений и многих полезных микроорганизмов вещества. 
В таких случаях проводят известкование почв, основанное на реакции:

CO32( ( H(OH ⇄ НCO3( ( ОН(.
Еще в древности в качестве моющего средства люди использовали золу. В золе содержится карбонат калия, который в воде гидролизуется по аниону, водный раствор приобретает мылкость за счёт образующихся при гидролизе ионов ОН‑. 

В настоящее время в быту мы используем мыло, стиральные порошки и другие моющие средства. Основной компонент мыла ‑ это натриевые или калиевые соли высших карбоновых кислот: стеараты, пальмитаты, которые гидролизуются по аниону. В состав же стиральных порошков и других моющих средств специально вводят соли неорганических кислот (фосфаты, карбонаты), которые усиливают моющее действие за счёт повышения рH среды. 

Полный гидролиз солей аммония, таких как карбонат и гидрокарбонат аммония приводит к образованию аммиака и угольной кислоты, которая тут же распадается на углекислый газ и воду. Именно за счёт образования газа эта реакция может быть использована в пищевой и кондитерской промышленности для придания тесту воздушности и пышности.

Реакцию гидролиза солей алюминия используют для очистки воды. По сути дела, соли алюминия ‑ это глины, проходя через которые, вода очищается благодаря тому, что частички грязи и вредных примесей обволакиваются продуктом гидролиза нерастворимым гидроксидом алюминия и оседают на дно.

Для очистки воды и уменьшения её жёсткости применяют некоторые гидролизующиеся соли: Na2CO3, Na3PO4 и др. 
Одним из основных требований к инъекционным лекарственным формам является требование их стабильности. Под этим термином подразумевают способность сохранять физико-химические свойства и активность, предусмотренные требованиями фармакопеи или НТД в течение определённого срока хранения. Однако в процессе хранения возможно разложение действующих веществ, что вызывает необходимость их стабилизации. 
Для повышения устойчивости лекарственных форм для инъекций используют стабилизацию физическими, химическими и комплексными методами. В частности, стабильность лекарств достигается при помощи стабилизаторов ‑ веществ, повышающих химическую устойчивость лекарств в инъекционных растворах. Применения стабилизаторов или особых условий приготовления требуют около 90% лекарственных веществ, поэтому изучение вопросов стабилизации инъекционных растворов является важной технологической задачей. 
Одной из причин разложения лекарственных веществ является гидролитическое расщепление. Этот процесс приводит к снижению активности препарата, а в некоторых случаях и к появлению токсичных компонентов. Так, неактивные и даже ядовитые продукты образуются в процессе гидролиза дикаина, новокаинамида, новокаина, атропина сульфата, скополамина гидробромида и других веществ.
Для того, чтобы правильно выбрать стабилизатор, необходимо глубоко понимать суть происходящих процессов. Если препарат представляет собой соль, которая образована слабым основанием и сильной кислотой (атропина сульфат, скополамина гидробромид и др.) или сложный эфир (новокаин), то в качестве стабилизатора, подавляющего процесс гидролиза солей и омыления сложных эфиров, рекомендуется добавлять раствор хлороводорода (соляной кислоты), как правило, с С(HCl) = 0,1 моль/л. 

В случае, когда препарат является производным сильного основания и слабой кислоты (кофеин-бензоат натрия, тиосульфат натрия, нитрит натрия и др.), гидролитические процессы, наоборот, в кислой среде усиливаются. Для подавления гидролиза необходимо создавать слабощелочную среду, что достигается путём добавления раствора гидроксида натрия или гидрокарбоната натрия. Так, для стабилизации 1 л 10 и 20% растворов кофеин-бензоата натрия ГФ Х издания рекомендует добавлять 4 мл раствора гидроксида натрия с C(NaOH) = 0,1 моль/л, а к 30% раствору тиосульфата натрия ‑ гидрокарбонат натрия из расчета 20 г на 1 литр. 
Ситуационная задача №3

Для полоскания горла пациента требуется приготовить раствор со слабощелочной реакцией среды. Имеются растворы NaCl, NH4Cl, Na2CO3 и NaHCO3 с молярной концентрацией 0,05 моль/л. Выберите раствор для полосканий, если для H2CO3 
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Решение.

Растворы хлоридов натрия и аммония для заданной цели не подходят, так как имеют нейтральную и слабокислую (гидролиз по катиону) среду соответственно. 

Поставленной задаче могут соответствовать растворы карбоната и гидрокарбоната натрия, гидролизующихся по аниону. 

Гидрокарбонат натрия гидролизуется в одну ступень: 

NaHCO3   (   H(OH   ⇄   H2CO3   (   NaОН
и pH можно рассчитать по формулам:


[image: image293.wmf]моль/л.
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Среда раствора близка к слабощелочной (pH 7-9), поэтому данный раствор можно использовать. 
Гидролиз карбоната натрия протекает ступенчато, однако второй ступенью можно пренебречь: 

Na2CO3   (   H(OH   ⇄   NaHCO3   (   NaОН
и рассчитывать pH по формулам:

[image: image295.wmf]моль/л.
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Среда раствора щелочная, ее pH приблизительно соответствует раствору KOH с C(KOH) ( 0,01 моль/л. Такой раствор может вызвать щелочной ожог слизистой оболочки рта. 
Примеры решения задач

Задача №1

Вычислить константу и степень гидролиза хлорида аммония в растворе с С(NH4Cl) = 0,1 моль/л и рН этого раствора, если 
[image: image297.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10(5.

Решение.
Для солей, гидролизующихся по катиону:
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Задача №2

Рассчитать константу и степень гидролиза цианида аммония с молярной концентрацией 0,002 моль/л и рН этого раствора, если 
[image: image301.wmf]a
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[image: image302.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10–5. Указать характер среды.
Решение.
Для солей, гидролизующихся по катиону и по аниону:

[image: image303.wmf];
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Степень гидролиза таких солей практически не зависит от концентрации раствора и определяется соотношением (25):
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pH раствора определим из уравнения (28):
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7 < pH ( 9, следовательно среду раствора можно охарактеризовать как слабощелочную.
Задача №3
Найти массу ацетата натрия в 500 мл раствора с pH 9, если 
[image: image306.wmf]a
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(СН3СООН) ( 1,8(10(5. 

Решение.

[H+] = 10(pH = 10(9 моль/л.
Из уравнения (27) найдем концентрацию соли в растворе:
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Отсюда:
m(CH3COOH) = C·M·V = 0,18 моль/л·60 г/моль·0,5 л = 5,4 г.
Задача №4

Известно, что лекарственный препарат представляет собой натриевую соль слабой одноосновной кислоты. Раствор с молярной концентрацией препарата 0,1 моль/л имеет pH 8,5. Найти константу диссоциации кислоты. 

Решение.

Константу диссоциации кислоты найдем из уравнения (27):
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Задача №5

Сравнить степень гидролиза нитрита натрия в растворах соли с концентрациями 0,1 и 0,001 моль/л, если 
[image: image309.wmf]a
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Решение.

Введем обозначения: С1 = 0,1 моль/л; С2 = 0,001 моль/л. 

Тогда: 
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Разделим одно выражение на другое и получим:
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Задача №6
Вычислить константу и степень гидролиза карбоната натрия по первой и по второй ступени в растворе с С(Na2CO3) ( 0,01 моль/л, если для H2CO3 
[image: image313.wmf]1
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Решение.
Гидролиз Na2CO3 протекает ступенчато: 
Na2CO3   (   H(OH   ⇄   NaHCO3   (   NaОН        (1 ступень)
В сокращенном виде уравнение выглядит так:
CO32(   (   H(OH   ⇄   HCO3(   (   ОН(
NaHCO3   (   H(OH   ⇄   H2CO3   (   NaОН        (2 ступень)

HCO3(   (   H(OH   ⇄   H2CO3   (   ОН(
Гидролиз Na2CO3 по первой ступени приводит к образованию гидрокарбонат-иона HCO3(, который является слабым электролитом:
HCO3(   ⇄   H+   (   СО32(
Данное уравнение соответствует диссоциации H2CO3 по второй ступени и характеризуется константой 
[image: image315.wmf]2
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Поэтому:


[image: image316.wmf];

10

2

10

5

10

)

CO

(H

K

)

CO

(Na

K

4

11

14

3

2

3

2

Г

W

1

-

-

-

×

=

×

=

=

2

a

K



[image: image317.wmf]0,14;
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Гидролиз соли по второй ступени приводит к образованию H2CO3, поэтому:
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Вопросы для самоконтроля
1. Какой процесс называется гидролизом соли? 

2. Какова причина изменения рН раствора за счёт гидролиза?

2. Какие типы солей подвергаются гидролизу в растворе? Приведите примеры.

3. Почему соли NaCl, KI, СаС12, CuS не подвергаются гидролизу?

4. В каких случаях при гидролизе солей образуются кислые (основные) соли? Приведите примеры.

5. В каких случаях происходит необратимый гидролиз соли? Приведите примеры.

6. Какие продукты образуются при взаимодействии водных растворов хлорида хрома (III) и сульфида аммония (NH4)2S?
7. Что называется константой гидролиза? От каких факторов зависит и от каких не зависит константа гидролиза?
8. Что называется степенью гидролиза? Как она связана с константой гидролиза различных типов солей?
9. Какие факторы влияют на величину степени гидролиза соли?

10. Почему степень гидролиза увеличивается при повышении температуры?

11. Для каких солей разбавление раствора практически не влияет на степень гидролиза?

12. Каким способом можно гидролизовать FeCl3 до образования Fe(OH)3?

13. При гидролизе каких солей рН раствора близок к 7?

14. Почему раствор NaHCO3 имеет слабощелочную реакцию, а раствор NaHSO3 ( слабокислую? 
[image: image320.wmf]1

a

K

(H2CO3) = 4(10(7, 
[image: image321.wmf]1

a

K

(H2SO3) = 1,7(10(2.
15. Необходимо приготовить раствор соли FeSO4, при гидролизе которой образуется малорастворимое соединение (раствор мутнеет). В какой среде (кислой или щелочной) следует готовить раствор, чтобы избежать его помутнения? Почему?
16. Как скажется на степени гидролиза добавление небольшого количества щёлочи к растворам солей: ацетата натрия, карбоната калия, нитрата цинка?

17. Как скажется на степени гидролиза добавление небольшого количества кислоты к растворам солей: фосфата калия, хлорида хрома (Ш), сульфата алюминия?

18. Какую окраску приобретёт раствор карбоната натрия при добавлении к нему фенолфталеина?
19. Какую окраску приобретёт раствор хлорида алюминия при добавлении к нему метилоранжа?

20. Появится ли окраска раствора ацетата аммония при добавлении к нему фенолфталеина?
Варианты задач для самостоятельного решения
Вариант №1
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Na2SO4, FeCl2, Na2S и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде). 
2. Рассчитать константу и степень гидролиза нитрата аммония в растворе с С(NH4NO3) ( 0,001 моль/л, если 
[image: image322.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10(5.
3. Вычислить значение pH раствора ацетата калия с C(СН3СООK) = 0,005 моль/л, если 
[image: image323.wmf]a

K

(СН3СООН) ( 1,8(10(5.
4. Сравнить степень гидролиза карбоната натрия по первой и второй ступеням в растворе с С(Na2CO3) = 0,1 моль/л, если для H2CO3 
[image: image324.wmf]1

a

K

 ( 4(10(7; 
[image: image325.wmf]2

a

K

 ( 5(10(11.
Вариант №2
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: MnSO4, KI, Na2SiO3 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Рассчитать константу и степень гидролиза цианида натрия в растворе с С(NaCN) ( 0,01 моль/л, если 
[image: image326.wmf]a

K

(HCN) ( 8(10(10. 

3. Вычислить значение рН раствора нитрита натрия с C(NaNO2) = 0,01 моль/л, если 
[image: image327.wmf]a

K

(HNO2) ( 4(10(4.
4. Сравнить величины констант гидролиза Pb(NO3)2 по первой и по второй ступени, если для Pb(OH)2 
[image: image328.wmf]1

b

K

 ( 9,6(10(4; 
[image: image329.wmf]2

b

K

 ( 3(10(8.
Вариант №3
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Ca(NO3)2, Na2SO3, Cu(NO3)2 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Вычислить константу и степень гидролиза гипохлорита калия в растворе с C(KClO) = 0,1 моль/л, если 
[image: image330.wmf]a

K

(НClO) ( 5,6(10(8.

3. Вычислить значение рН раствора цианида калия с C(KCN) = 0,05 моль/л, если 
[image: image331.wmf]a

K

(HCN) ( 8(10(10.
4. Сравнить степень гидролиза фосфата натрия по первой, второй и третьей ступеням в растворе с С(Na3PO4) = 0,1 моль/л, если для H3PO4 
[image: image332.wmf]1

a

K

 ( 7,6(10(3; 
[image: image333.wmf]2

a

K

 ( 5,9(10(8, 
[image: image334.wmf]3

a

K

 ( 3,3(10(13.
Вариант №4
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: K3PO4, CaCl2, ZnCl2 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Сравнить степень гидролиза NaCN в растворах с молярной концентрацией соли 0,1 и 0,001 моль/л, если 
[image: image335.wmf]a

K

(HCN) ( 8(10(10.

3. Вычислить значение рН раствора нитрата аммония с C(NH4NO3) = 0,1 моль/л, если 
[image: image336.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10(5.
4. Сравнить степень гидролиза KHCO3 в растворах с с молярной концентрацией соли 0,01 и 0,1 моль/л, если для H2CO3 
[image: image337.wmf]1

a

K

 ( 4(10(7; 
[image: image338.wmf]2

a

K

 ( 5(10(11.

Вариант №5
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: CuSO4, Li2S, NaBr и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Рассчитать константу и степень гидролиза нитрита натрия в растворе с С(NaNO2) ( 0,01 моль/л, если 
[image: image339.wmf]a

K

(HNO2) = 4(10(4.

3. Вычислить значение рН раствора NH4I с концентрацией соли 0,02 моль/л, если 
[image: image340.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10(5.
4. Сравнить величины констант гидролиза Na2SiO3 по первой и по второй ступени, если для H2SiO3 
[image: image341.wmf]1

a

K

 ( 1,3(10(10; 
[image: image342.wmf]2

a

K

 ( 2(10(12.
Вариант №6
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: SrCl2, Fe(NO3)3, K2S и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Сравнить величины степени гидролиза NaF в растворах с молярной концентрацией эквивалента соли 0,2 и 0,002 моль/л. 
[image: image343.wmf]a

K

(HF) ( 6,6(10(4.
3. Вычислить значение pH раствора НСООNa с молярной концентрацией соли 0,05 моль/л, если 
[image: image344.wmf]a

K

(НСООН) ( 2,2(10(4.
4. Сравнить степень гидролиза солей NaHS и NH4HS в растворах с молярной концентрацией 0,05 моль/л, если для H2S 
[image: image345.wmf]1

a

K

 ( 1(10(7; 
[image: image346.wmf]2

a

K

 ( 1(10(13, а 
[image: image347.wmf]b

K

(NH3∙H2O) = 1,8∙10(5.

Вариант №7
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: NaNO3, ZnSO4, Ca(OCl)2 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Рассчитать константу гидролиза и степень гидролиза нитрита аммония в растворе с С(NH4NO2) ( 0,05 моль/л, если 
[image: image348.wmf]a

K

(HNO2) ( 4(10(4, 
[image: image349.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10(5.
3. Вычислить значение рН раствора C6H5COONa с концентрацией соли 0,01 моль/л, если 
[image: image350.wmf]a

K

(C6H5COOH) ( 6,3(10(5. 
4. Сравнить степень гидролиза по первой ступени солей Na3PO4 и (NН4)3PO4 в растворах с молярной концентрацией 0,1 моль/л, если для H3PO4 
[image: image351.wmf]1

a

K

 ( 7,6(10(3; 
[image: image352.wmf]2

a

K

 ( 5,9(10(8, 
[image: image353.wmf]3

a

K

 ( 3,3(10(13, а 
[image: image354.wmf]b

K

(NH3∙H2O) = 1,8∙10(5.
Вариант №8
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Pb(NO3)2, CaS, KC1 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Сравнить величины констант и степеней гидролиза солей NaF и NaCN в растворах с одинаковыми концентрациями, если 
[image: image355.wmf]a

K

(HF) ( 6,6(10(4; 
[image: image356.wmf]a

K

(HCN) ( 8(10(10.
3. Вычислить значение рН раствора CH3COONH4 с молярной концентрацией соли 0,05 моль/л, если 
[image: image357.wmf]a

K

(CH3COOH) ( 1,8(10(5; 
[image: image358.wmf]b

K

(NH3(H2O) ( 1,8(10(5. 
4. Рассчитать константу и степень гидролиза Na2C2O4 по первой ступени в растворе с концентрацией соли 0,05 моль/л, если для Н2C2O4 
[image: image359.wmf]1

a

K

 ( 5,9(10(2, 
[image: image360.wmf]2

a

K

 ( 6,4(10(5.
Вариант №9
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Ba(NO3)2, NiCl2, K2SO3 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Pассчитать константу гидролиза и степень гидролиза ацетата аммония в растворе с С(CH3COONH4) ( 0,002 моль/л, если 
[image: image361.wmf]a

K

(CH3COOH) ( 1,8(10(5; 
[image: image362.wmf]b

K

(NH3(H2O) ( 1,8(10(5.

3. Сравнить значения рН растворов соли KF с концентрациями 0,001 моль/л и 0,1 моль/л, если 
[image: image363.wmf]a

K

(HF) ( 6,6(10(4. 
4. Рассчитать константу и степень гидролиза тартрата натрия по первой ступени в растворе с концентрацией соли 0,05 моль/л, если винная кислота является двухосновной и имеет 
[image: image364.wmf]1

a

K

 ( 9,1(10(4, 
[image: image365.wmf]2

a

K

 ( 4,3(10(5.
Вариант №10
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: CoSO4, Na2C2O4, Sr(NO3)2 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Сравнить величины констант и степеней гидролиза NH4F в растворах с концентрациями 0,02 моль/л и 0,002 моль/л, если 
[image: image366.wmf]a

K

(HF) ( 6,6(10(4, 
[image: image367.wmf]b

K

(NH3(H2O) ( 1,8(10(5.
3. Вычислить значение рН раствора NH4CN с концентрацией 0,01 моль/л, если 
[image: image368.wmf]a

K

(HCN) ( 8(10(10, 
[image: image369.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10(5.

4. Рассчитать константу и степень гидролиза сукцината натрия по первой ступени в растворе с концентрацией соли 0,05 моль/л, если янтарная кислота является двухосновной и имеет 
[image: image370.wmf]1

a

K

 ( 1,6(10(5, 
[image: image371.wmf]2

a

K

 ( 2,3(10(6.
Вариант №11
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: BaS, K2SO4, CrCl3 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Вычислить константу и степень гидролиза HCOONa в растворе с молярной концентрацией соли 0,001 моль/л, если 
[image: image372.wmf]a

K

(HCOOH) ( 2,2(10(4.

3. Вычислить значение рН раствора NH4F с концентрацией 0,02 моль/л, если 
[image: image373.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10(5, 
[image: image374.wmf]a

K

(HF) ( 6,6(10(4.  

4. Сравнить величины констант гидролиза Na2S по первой и по второй ступени, если 
[image: image375.wmf]1

a

K

(H2S) ( 1(10(7; 
[image: image376.wmf]2

a

K

(H2S) ( 1(10(13.
Вариант №12
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Ni(NO3)2, K2CO3, ВаС12 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Сравнить величины констант и степеней гидролиза NH4NO3 в растворах с концентрациями соли 0,02 и 0,002 моль/л, если 
[image: image377.wmf]b

K

(NH3(H2O) ( 1,8(10(5.

3. Вычислить значение рН раствора KClO с концентрацией соли 0,04 моль/л, если 
[image: image378.wmf]a

K

(HClO) ( 5,6(10(8.
4. Рассчитать рН раствора гидрофосфата аммония с С((NН4)2HPO4) = 0,1 моль/л, если для H3PO4 
[image: image379.wmf]1

a

K

 ( 7,6(10(3; 
 ( 5,9(10(8, 
[image: image380.wmf]3

a

K

 ( 3,3(10(13, а 
[image: image381.wmf]b

K

(NH3∙H2O) = 1,8∙10(5.

Вариант №13
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: NaI, K2SiO3, Fe2(SO4)3 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Вычислить константу и степень гидролиза C2H5COONa в растворе с С(C2H5COONa) ( 0,l моль/л, если 
[image: image382.wmf]a

K

(C2H5COOH) ( 1,3(10(5.

3. Вычислить значение рН раствора NaHCO3, если степень гидролиза соли в нем составляет 1%. 
[image: image383.wmf]1

a

K

(Н2СО3) ( 4(10(7, 
[image: image384.wmf]2

a

K

(H2CO3) ( 5(10(11.
4. Сравнить степень гидролиза о-фталата натрия по первой и второй ступеням в растворе с концентрацией соли 0,05 моль/л, если 
о-фталевая кислота является двухосновной и имеет 
[image: image385.wmf]1

a

K

 ( 10(3, 
[image: image386.wmf]2

a

K

 ( 6(10(6.
Вариант №14
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Na2HPO4, KNO3, Bi(NO3)3 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Вычислить степень гидролиза NH4F в растворе с С(NH4F) = 0,02 моль/л, если 
[image: image387.wmf]a

K

(HF) ( 6,6(10(4, 
[image: image388.wmf]b

K

(NH3(H2O) ( 1,8(10(5.

3. Рассчитать значение рН раствора Na2C2O4 с С(Na2C2O4) = 0,01 моль/л, если 
[image: image389.wmf]1

a

K

(Н2C2O4) ( 5,9(10(2, 
[image: image390.wmf]2

a

K

(Н2C2O4) ( 6,4(10(5.
4. Рассчитать константу диссоциации кислоты, в растворе натриевой соли которой степень гидролиза составляет 0,0112%, а рН 8,75. 
Вариант №15
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: NaClO4, Na2SeO3, FeCl3 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Вычислить константу и степень гидролиза лактата натрия в растворе с С(CH3CH(OH)COONa) ( 0,02 моль/л, если 
[image: image391.wmf]a

K

(CH3CH(OH)COOH) ( 1,4(10(4.
3. Вычислить значение рН раствора Na2CO3 при степени гидролиза 4,6%, если 
[image: image392.wmf]1

a

K

(Н2СО3) ( 4(10(7, 
[image: image393.wmf]2

a

K

(Н2СО3) ( 4,7(10(11.

4. Сравнить величины констант гидролиза ZnCl2 по первой и по второй ступеням, если для Zn(OH)2 
[image: image394.wmf]1

b

K

 ( 4(10(5; 
[image: image395.wmf]2

b

K

 ( 1,5(10(9.
Вариант №16
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: NiSO4, Li2SO3, LiCl и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Сравнить величины констант и степеней гидролиза солей KNO2 и KCN в растворах с одинаковыми концентрациями, если 
[image: image396.wmf]a

K

(HCN) ( 8(10(10, 
[image: image397.wmf]a

K

(HNO2) ( 4(10(4.

3. Вычислить значение рН раствора NH4NO2 с концентрацией соли 0,05 моль/л, если 
[image: image398.wmf]a

K

(HNO2) ( 4(10(4, 
[image: image399.wmf]b

K

(NH3(H2O) ( 1,8(10(5.

4. Рассчитать степень гидролиза селенита натрия по первой ступени в растворе с рН с C(Na2SeO3) = 0,02 моль/л, если для H2SeO3 
[image: image400.wmf]1

a

K

 ( 3,5(10(3, 
[image: image401.wmf]2

a

K

 ( 5(10(8.

Вариант №17
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Na2Te, MnCl2, KBr и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Рассчитать константу и степень гидролиза C6H5COONa в растворе с С(C6H5COONa) ( 0,002 моль/л, если 
[image: image402.wmf]a

K

(C6H5COOH) ( 6,3(10(5.

3. Вычислить значение рН раствора KBrO с концентрацией соли 0,05 моль/л, если 
[image: image403.wmf]a

K

(HBrO) ( 2(10(8.

4. Рассчитать константу и степень гидролиза селенида натрия в растворе с рН 10,15, если для H2Se 
[image: image404.wmf]1

a

K

 ( 1,4(10(4, 
[image: image405.wmf]2

a

K

 ( 5(10(11.

Вариант №18
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Ca(CH3COO)2, Sb(NO3)3, BaBr2 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Вычислить константу и степень гидролиза NH4Br в растворе с С(NH4Br) ( 0,05 моль/л, если 
[image: image406.wmf]b

K

(NH3(Н2О) ( 1,8(10(5.

3. Сравнить значения рН растворов KF и KCN с одинаковыми концентрациями, если 
[image: image407.wmf]a

K

(HF) ( 6,6(10(4, 
[image: image408.wmf]a

K

(HCN) ( 8(10(10.

4. Рассчитать рН раствора цитрата натрия по первой ступени в растворе с концентрацией соли 0,05 моль/л, если лимонная кислота является трехосновной и имеет 
[image: image409.wmf]1

a

K

 ( 1,2(10(3, 
[image: image410.wmf]2

a

K

 ( 7,3(10(5, 
[image: image411.wmf]3

a

K

 ( 1,6(10(6.
Вариант №19
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: Na2Se, Sn(NO3)2, Li2SO4 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Вычислить степень гидролиза цианида аммония в растворе с C(NH4CN) = 0,02 моль/л, если 
[image: image412.wmf]a
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3. Вычислить значение рН раствора (NН4)2НPO4 с концентрацией соли 0,1 моль/л, если для H3PO4 
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4. Сравнить степень гидролиза цитрата натрия по первой и второй ступеням в растворе с концентрацией соли 0,2 моль/л, если лимонная кислота является трехосновной и имеет 
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Вариант №20
1. Определить реакцию среды водных растворов перечисленных солей: K2C2O4, Al2(SO4)3, LiNO3 и написать уравнения гидролиза, если он происходит (в молекулярном и ионном виде).
2. Сравнить величины констант и степеней гидролиза солей KF и CH3COOK в растворах с одинаковыми концентрациями, если 
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3. Вычислить значение рН раствора Na2HPO4 с концентрацией соли 0,01 моль/л, если для H3PO4 
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4. Вычислить рН раствора адипината натрия со степенью гидролиза 1%, если адипиновая кислота является двухосновной и имеет 
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ГЛАВА 4. ЭЛЕМЕНТЫ КОЛИЧЕСТВЕННОГО АНАЛИЗА

Количественный анализ представляет собой совокупность химических, физических, физико-химических методов, позволяющих с требуемой точностью определять количественное содержание (концентрацию) отдельных компонентов в исследуемых твёрдых, жидких или газообразных объектах. 
В настоящее время методы количественного анализа находят широкое применение в медицине и смежных с ней областях, а именно: 

( при клиническом исследовании биологических жидкостей (крови, мочи, слюны, спинномозговой жидкости, жёлчи), проводимом в целях постановки диагноза, назначения и контроля курса лечения;
( при разработке, производстве и тестировании всех без исключения лекарственных средств;

( при оценке экологической обстановки: санитарно-гигиеничес-кого обследования загрязнённости воздуха, состояния водоёмов, присутствия химических веществ в почве и продуктах питания и т. д.

Количественный анализ включает в себя весовой и объёмный методы.

Весовой (гравиметрический) метод анализа основан на измерении массы малорастворимого вещества, образовавшегося при взаимодействии раствора анализируемого вещества с раствором реагента-осадителя. Для этого выделяют полученный осадок из раствора, высушивают, прокаливают и взвешивают на аналитических весах. После чего по уравнению проведённой реакции рассчитывают количество определяемого вещества. Весовой метод отличается высокой точностью, однако на проведение анализа затрачивается много времени, поэтому в настоящее время гравиметрия используется только в качестве арбитражного метода.

Наибольшее распространение в практике количественного анализа получил объёмный метод.
4.1. Объёмный (титриметрический) метод анализа
Основу метода составляет измерение объёма титранта (раствора реагента с точно известной концентрацией), затраченного на реакцию с известным объёмом анализируемого раствора (или известной навески определяемого вещества) до момента окончания реакции между ними (до наступления точки эквивалентности).
Процесс постепенного добавления титранта к анализируемой пробе называется титрованием, а момент завершения реакции ( точкой эквивалентности. При титровании к пробе анализируемого раствора, объём которого точно измерен с помощью пипетки, небольшими порциями (по каплям) прибавляют раствор титранта из бюретки до тех пор, пока не закончится реакция. Момент завершения реакции фиксируется с помощью веществ-индикаторов или по инструментально фиксируемому изменению свойств раствора (рН, электропроводность, электрохимический потенциал и др.). В точке эквивалентности измеряют объём затраченного на реакцию титранта.

Вещества, используемые в объёмном анализе для приготовления титрантов, должны отвечать ряду требований:

1) вещество должно быть химически чистым;

2) состав его должен точно соответствовать формуле;

3) вещество должно быть устойчивым при хранении в твёрдом виде и в растворе;

4) желательно, чтобы вещество имело возможно бóльшую моляр-ную массу. 

Таким требованиям удовлетворяют: Na2B4O7(10H2O (бура), Na2C2O4, Na2СO3(10H2O, H2C2O4(2H2O и др. Такие вещества называют стандартными веществами, а их растворы ( стандартными растворами.

Если вещества не удовлетворяют перечисленным выше требованиям (например, HCl, H2SO4, NaOH и др.), то их растворы (рабочие растворы) готовят с приблизительно требуемой концентрацией, а затем проводят их стандартизацию, т.е. определение точной концентрации титрованием стандартным раствором.
По способу выполнения различают:

( прямое титрование, когда анализируемое вещество в растворе непосредственно титруют раствором титранта;
( обратное титрование, когда к анализируемому раствору добавляют точное количество раствора с известной концентрацией в избытке, а затем избыток добавленного титранта оттитровывают другим соответствующим титрантом;

( вытеснительное титрование (титрование заместителя), когда к анализируемому веществу добавляют избыток раствора с известной концентрацией, при этом содержащееся в растворе вещество реагирует с анализируемым веществом с образованием продукта (заместителя), который далее титруют другим соответствующим титрантом.

Обратное титрование и титрование заместителя применяют в тех случаях, например, когда реакции анализируемого вещества протекают медленно или когда затруднена фиксация точки эквивалентности.
Основой расчётов в объёмном анализе является закон эквивалентов:

число моль эквивалентов всех веществ, участвующих в реакции, одинаково.

Условимся в дальнейшем любое анализируемое вещество обозначать х, а любой титрант Т. Тогда закон эквивалентов запишется:
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Равенство числа моль эквивалентов веществ можно также представить в виде:
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Число моль эквивалентов можно выразить и через различные виды концентраций вещества в растворе:
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Таким образом, для определения содержания анализируемого вещества в растворе необходимо экспериментально установить объём раствора титранта, который будет затрачен на взаимодействие с пробой анализируемого вещества.

В зависимости от типа используемой при титровании реакции различают методы объёмного анализа:
1) нейтрализации (кислотно-основного титрования);

2) осаждения;

3) оксидиметрии;

4) комплексонометрии.

Реакции, используемые в объёмном анализе, должны отвечать следующим требованиям:
1) вещества должны реагировать в строго определённых количественных соотношениях (в соответствии со стехиометрией уравнения);
2) реакции должны протекать быстро и практически до конца;
3) точка эквивалентности должна фиксироваться быстро и точно;
4) титрование не должно сопровождаться побочными реакциями, искажающими результаты анализа.

Для измерения объёмов растворов используют пипетки, бюретки, мерные цилиндры и мерные колбы. Пипетками отбирают определённый объём (пробу или аликвоту) титруемого раствора с точностью до 0,05 мл. Объём израсходованного титранта измеряют с помощью бюретки с точностью до 0,01 мл. Мерными цилиндрами приблизительно отмеряют объёмы вспомогательных растворов с погрешностью 
1-2 мл. При приготовлении растворов с точной концентрацией используют мерные колбы определённого объёма. Во всех случаях отсчёт проводят по нижнему краю мениска жидкости для бесцветных растворов и по верхнему краю мениска для окрашенных растворов, причем во избежание ошибки глаза наблюдателя должны находиться на уровне мениска.
4.1.1. Кислотно-основное титрование (метод нейтрализации)
Основу метода составляет реакция нейтрализации:

H++ OH( = H2O.
Этим методом определяют кислоты, основания и некоторые гидролизующиеся соли. В качестве титрантов используют растворы сильных кислот и сильных оснований. Прямым титрованием определяют кислоты и основания с константами диссоциации выше 10(8, а также некоторые соли, образованные слабыми кислотами или основаниями. Титрование многоосновных кислот и многокислотных оснований по отдельным ступеням возможно, если константы диссоциации по различным ступеням отличаются не менее чем на 4 порядка.

На практике метод используется для определения содержания веществ, имеющих в растворе кислую или щелочную реакцию, в частности:

( для анализа желудочного сока (определение общей и свободной хлороводородной кислоты), буферной ёмкости крови, спинномозговой жидкости;

( при анализе лекарственных препаратов, относящихся к классам органических кислот (ацетилсалициловая, бензойная, никотиновая и др.) или оснований (водный раствор аммиака);

( в санитарно-гигиенической оценке воды, определении содер-жания аммиака в питьевой и сточной воде и т. д.

В зависимости от природы титранта различают ацидиметрию ( титрование растворами кислот и алкалиметрию ( титрование растворами щелочей.

Ацидиметрически определяют концентрации или массы оснований (KOH, NH3(H2O) и солей, имеющих вследствие гидролиза щелочную реакцию среды (Na2CO3, NaHCO3); алкалиметрически ( концентрации или массы кислот (HCl, H2SO4) и солей, имеющих вследствие гидролиза кислую реакцию среды (NH4Cl).

В ацидиметрии титрантом чаще является HCl с С(
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НС1) в интервале от 0,05 до 0,2 моль/л. Приготовить раствор HCl по точной массе исходного вещества весьма затруднительно, поэтому титрант готовят путём приблизительного разбавления концентрированного раствора HCl с последующей его стандартизацией, которую проводят следующим образом: 

1) готовят первичный стандарт из точной навески Na2B4O7(10H2O или Na2СO3(10H2O;

2) проводят реакции между стандартным раствором и раствором HCl:

Na2B4O7 + 2HCl + 5H2O = 4H3BO3 + 2NaCl,

Na2СO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2;

3) по уравнению (29) рассчитывают точную концентрацию раствора HCl.

В алкалиметрии в качестве титрантов обычно используют растворы NaOH и KОН. Их также нельзя приготовить по точной массе (навеске) вещества, так как щёлочи существуют в виде гидратов и взаимодействуют с СО2 и, кроме того, загрязнены примесями карбонатов. В данном случае титрант готовят путём разбавления концентрированного (~ 50%) раствора щёлочи. Такой способ позволяет избавиться от примесей K2СО3 и Na2CO3, так как они малорастворимы в концентрированных растворах щелочей и удаляются из раствора в виде осадка. После разбавления полученный раствор стандартизуют, используя в качестве первичного стандарта раствор Н2С2О4(2H2O с заданной концентрацией:

2NaOH + Н2С2О4 = Na2C2O4 + 2Н2О,

2KОН + Н2С2О4 = K2С2О4 + 2Н2О.
При кислотно-основном титровании момент окончания реакции между анализируемым веществом и титрантом обычно не сопровождается внешними признаками, поэтому для его фиксирования необходимо использовать индикаторы. 
Индикаторы, используемые при кислотно-основном титровании, представляют собой растворы слабых органических кислот или слабых органических оснований, молекулы и ионы которых различаются по цвету. Механизм действия индикаторов рассмотрим на примере индикатора-кислоты.
Индикатор-кислота (условное обозначение HInd) в растворе частично диссоциирует по уравнению:

HInd ⇄ H+ + Ind(
Индикаторы бывают двухцветными: лакмус (молекулы ( красные, ионы ( синие), метилоранж (молекулы ( красные, ионы ( жёлтые) и одноцветными: фенолфталеин (молекулы ( бесцветные, ионы ( малиновые).
В зависимости от концентрации ионов Н+ в растворе диссоциация индикатора происходит в большей или меньшей степени. Так, в растворе сильной кислоты индикатор практически не диссоциирует и находится в молекулярной форме. Таким образом, окраска раствора определяется цветом молекул индикатора. 

В растворе сильной щёлочи индикатор, напротив, диссоциирует практически полностью и находится в растворе в ионной форме. В данном случае окраска раствора определяется цветом ионов индикатора. 

В остальных случаях в растворе присутствует смесь молекулярной и ионной форм индикатора, а окраска раствора зависит от соотношения концентраций форм индикатора. 

Каждый индикатор-кислота характеризуется собственной величиной константы диссоциации 
[image: image432.wmf]a

K

:

[image: image433.wmf].

[HInd]

]

[Ind

]

[H

K

a

-

+

×

=


Величины 
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, известные для всех применяемых индикаторов, являются справочными данными. Так, для лакмуса 
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 = 10(7, для метилоранжа 
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 = 10(4, для фенолфталеина 
[image: image437.wmf]a

K

 = 10(9. 

На основании выражения для 
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 можно заключить, что если 
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 = [Н+], то [HInd] = [Ind(]. Таким образом, у индикатора, находящегося в растворе с [Н+] численно равной его 
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, концентрация молекул и ионов индикатора одинакова, следовательно, окраска растворов кислот, оснований и солей в его присутствии будет смешанной. 

Для удобства расчётов обычно используют логарифмическую форму этого выражения: 
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Действительно, 
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Значение рН раствора, численно равное показателю индикатора, называют точкой перехода окраски индикатора. 

Интервалом перехода окраски индикатора называют интервал значений рН раствора, равный 
[image: image443.wmf]a

K

p

 ± 1, в котором происходит заметное глазу изменение окраски индикатора. Этот интервал определяет область применения индикатора. У некоторых индикаторов интервал перехода окраски может быть шире или уже обозначенного.

Если индикатор находится в растворе с рН < 
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 – 1, то преобладает молекулярная форма индикатора, в растворе с рН > 
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 + 1 преобладает ионная форма.
Данные о некоторых кислотно-основных индикаторах приведены в таблице 4. Поскольку целью применения индикатора является фиксирование точки эквивалентности, необходимо, чтобы индикатор изменил свою окраску в момент окончания реакции, т. е. чтобы рН раствора в точке эквивалентности совпал с интервалом перехода окраски выбранного индикатора. 

Для более точного фиксирования точки эквивалентности строят так называемые кривые титрования ( графики, показывающие изменение рН в процессе титрования в зависимости от объёма добавленного титранта. Характер наиболее типичных кривых титрования приведён на рис. 1(4.
Таблица 4. Свойства кислотно-основных индикаторов.

	Название
	Молекулярная форма
	Смесь
молекулярной
и анионной форм
	Анионная форма

	
	рН
	окраска
	рН
	окраска
	рН
	окраска

	метилоранж
	<3,1
	розовая
	3,1-4,4
	оранжевая
	>4,4
	жёлтая

	метилрот
(метиловый красный)
	< 4,4
	розовая
	4,4-6,2
	оранжевая
	>6,2
	жёлтая

	лакмус
	< 4,5
	красная
	4,5-8,3
	фиолетовая
	>8,3
	синяя

	фенолфталеин
	< 8,2
	бесцветная
	8,2-9,8
	бледно-розовая
	>9,8
	малиновая

	тимолфталеин
	< 9,3
	бесцветная
	9,3-10,5
	бледно-голубая
	>10,5
	синяя


Участок на кривых титрования, характеризующий резкое изменение pH вблизи от точки эквивалентности, называется скачком титрования. Начало скачка титрования определяется тем, что в этот момент остаётся недотитрованным (не вступившим в реакцию) 0,1% анализируемого вещества. В конце скачка титрования к анализируемому раствору добавлен 0,1% избыток титранта по сравнению с тем его количеством, которое необходимо для завершения реакции. Точка эквивалентности располагается внутри скачка титрования. Если индикатор изменит свою окраску при значении рН, входящем в скачок титрования, то ошибка определения составит менее 0,1% (точность метода).
Любой индикатор, интервал изменения окраски которого полностью или частично входит в скачок титрования, пригоден для фиксирования точки эквивалентности
Таким образом, для правильного выбора индикатора необходимо:

1) написать уравнение реакции, протекающей между анализируемым веществом и титрантом;

2) оценить реакцию среды (рН) в анализируемом растворе в точке эквивалентности (для определения скачка титрования);
3) выбрать индикатор, у которого область изменения окраски совпадает с рН анализируемого раствора в пределах скачка титрования.
Рассмотрим некоторые примеры кривых титрования.

4.1.1.1. Титрование сильной кислоты сильным основанием
Проведем расчёт кривой титрования 10 мл раствора соляной кислоты c С(HCl) = 0,1 моль/л раствором гидроксида натрия c С(NaOH) = 0,05 моль/л.
1) В начале титрования в колбе присутствует только соляная кислота. Считая её диссоциацию полной, получаем:

[H+] = C(HCl) = 0,1 моль/л;

pH = (lg 0,1 = 1.

2) При добавлении в раствор 10 мл раствора щёлочи с С(NaOH) = 0,05 моль/л протекает реакция:

HCl + NaOH = NaCl + H2O
На взаимодействие с добавленной щёлочью будет затрачен объём анализируемого раствора:
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Таким образом, объём в колбе для титрования составит 10 + 10 = 20 мл; состав раствора в колбе: останется 10 ( 5 = 5 мл раствора с С(HCl) = 0,1 моль/л и полученная при реакции соль NaCl. Поскольку эта соль не гидролизуется, рН раствора определяется только остатком кислоты:
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рН = (lg 0,025 ( 1,60.

Аналогично можно рассчитать значения рН и в других точках кривой до начала скачка.
3) Начало скачка титрования соответствует остатку 0,1% анализируемого количества кислоты, т.е.:
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Соответственно прореагирует кислоты:

V(HCl)реаг = 10 ( 0,01 = 9,99 мл.
На реакцию в этот момент будет затрачен объём титранта:
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Объём в колбе для титрования:

V=10 + 19,98 = 29,98 мл.
Остаток кислоты определяет рН раствора:
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4) В точке эквивалентности анализируемое вещество и титрант полностью прореагировали. На реакцию будет затрачен объём щёлочи:
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Объём в колбе для титрования составит:

V = 10 + 20 = 30 мл.
При этом в растворе находится только продукт реакции ( не подвергающаяся гидролизу соль NaCl, поэтому рН титруемого раствора в этот момент 7.
5) В конце скачка титрования в колбу будет добавлен избыток 0,1% титранта, т.е.:

V(NaOH)изб = 20 ∙ 0,001 = 0,02 мл.

Объём в колбе составит:

V = 30 + 0,02 = 30,02 мл.

Величина рН при этом будет определяться добавленным избытком щёлочи:
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рОН = (lg 3,3∙10(5 ( 4,48;

рН = 14 ( 4,48 = 9,52.

Дальнейшее добавление титранта вызовет накопление NaOH в колбе и смещение рН в щелочную область.
Общий вид кривой титрования представлен на рис. 1. Видно, что точке эквивалентности соответствует значение рН 7, а скачок рН находится в интервале от 4,48 до 9,52, включая в себя кислую, нейтральную и щелочную области. 
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Рис. 1. Кривая титрования сильной кислоты (НС1) сильным основанием (KOH). 

Таким образом, для фиксирования точки эквивалентности могут быть использованы индикаторы, интервал перехода окраски которых находится в указанной области значений рН. Этому критерию отвечают, например, метилрот (
[image: image454.wmf]a
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( 5,1, интервал перехода окраски при рН от 4,4 до 6,2) и фенолфталеин (
[image: image455.wmf]a

K

p

( 9, интервал от 8,2 до 9,8). 
Использование индикатора с 
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K

p

( 4 приведёт к заниженным результатам титрования, а применение индикатора с 
[image: image457.wmf]a
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 > 10 ( к завышенным.

4.1.1.2. Титрование слабой кислоты сильным основанием
Рассмотрим кривую титрования 10 мл уксусной кислоты c С(СН3COOH) = 0,1 моль/л раствором гидроксида натрия c С(NaOH) = 0,05 моль/л (рис. 2).
1) В начале титрования рН определяем по формуле для слабых 
кислот:
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2)При титровании протекает реакция:
CH3COOH + NaOH = CH3COONa + H2O
При добавлении 10 мл раствора щёлочи c С(NaOH) = 0,05 моль/л прореагирует объём кислоты:
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Таким образом, объём в колбе для титрования составит: 10 + 10 = 20 мл; состав раствора в колбе: останется 10 ( 5 = 5 мл раствора CH3COOH c С(СН3COOH) = 0,1 моль/л, и полученная в результате реакции соль CH3COONa (10 мл раствора с С(СН3COONa) = 0,05 моль/л). Смесь слабой кислоты и её соли представляет собой буферный раствор, рН которого определяется константой диссоциации кислоты и соотношением концентраций компонентов:
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рН = (lg 1,8∙10(5(4,74.
3) В начале скачка титрования останется 0,1% кислоты, т.е.:
V = 10 ∙ 0,001 = 0,01мл.

Соответственно прореагирует кислоты:
V(СН3СООН)реаг = 10 ( 0,01 = 9,99 мл.
На реакцию в этот момент будет затрачен объём титранта:
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Объём в колбе для титрования:
V = 10 + 19,98 = 29,98 мл.
При этом образуется количество соли, эквивалентное затраченному количеству щёлочи: 19,98 мл раствора с С(СН3COONa) = 0,05 моль/л. 
В колбе сохраняется буферный раствор, но с новым соотношением компонентов:
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рН = (lg 1,8∙10(8(7,74.
4) В точке эквивалентности на полную реакцию с анализируемой кислотой будет затрачен объём щелочи:
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Объём в колбе для титрования составит:

V = 10 + 20 = 30 мл.
При этом в растворе будет присутствовать только продукт реакции – ацетат натрия в количестве, эквивалентном затраченному количеству титранта (20 мл раствора с С(NaOH) = 0,05 моль/л). Однако раствор будет разбавлен до объёма 30 мл, поэтому концентрация соли составит:
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Эта соль подвергается гидролизу по аниону, который приводит к подщелачиванию раствора:
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рОН = (lg 4,28∙10(6 ( 5,37;

рН = 14 ( 5,37 = 8,63.

5) В конце скачка титрования в колбу будет добавлен избыток 0,1% титранта, т.е.:
V(NaOH)изб = 20 ∙ 0,001 = 0,02 мл.

Объём в колбе составит:

V = 30 + 0,02 = 30,02 мл.

При этом избыток щёлочи подавит гидролиз ацетата натрия, и величина рН будет определяться добавленным избытком щёлочи:
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Общий вид кривой титрования представлен на рис. 2. Видно, что при титровании слабой кислоты сильным основанием скачок рН существенно меньше и смещён в щелочную сторону; точке эквивалентности соответствует значение рН около 9, а скачок рН находится в интервале от 7,7 до 9,5, т.е. полностью располагается в слабощелочной среде. Чем слабее анализируемая кислота, тем меньше скачок титрования и тем в большей степени он смещён в щелочную область.
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Рис. 2. Кривая титрования слабой кислоты (СН3СООН) сильным основанием (NaOH). 

Для фиксирования точки эквивалентности могут быть использованы индикаторы, интервалы перехода окраски располагается в слабощелочной области, например, фенолфталеин (
[image: image468.wmf]a
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 ( 8,5, интервал от 8,2 до 9,8) или тимолфталеин (
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 ( 9,6, интервал от 9,3 до 10,5). Использование индикатора метилоранж (
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 ( 4) приведёт к заниженным результатам титрования, а применение индикатора индигокармин (
[image: image471.wmf]a
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 ( 13) ( к завышенным. 

Аналогичный вид имеют и кривые титрования растворов солей, имеющих кислую реакцию среды (например, NH4Cl) сильными основаниями. 

4.1.1.3. Титрование сильного основания сильной кислотой
Рассмотрим кривую титрования 10 мл раствора гидроксида калия c С(KОН) = 0,1 моль/л раствором соляной кислоты с С(HCl) = 0,05 моль/л (рис. 3).
1) В начале титрования в колбе присутствует только анализируемая щёлочь. Считая её диссоциацию полной, получаем:

[ОH(] = C(KОН) = 0,1 моль/л;

pОH = (lg 0,1 = 1;

рН = 14 ( 1 = 13.

2) При добавлении в раствор 10 мл раствора кислоты с С(HCl) = 0,05 моль/л протекает реакция:
HCl + KOH = KCl + H2O
На взаимодействие с добавленной кислотой будет затрачен объём анализируемого раствора:
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Таким образом, объём в колбе для титрования составит 10 + 10 = 20 мл; состав раствора в колбе: останется 10 ( 5 = 5 мл раствора KOH c С(KОН) = 0,1 моль/л и полученная при реакции соль KCl. Поскольку эта соль не гидролизуется, рН раствора определяется только остатком щёлочи:
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рН = 14 ( 1,60 = 12,40.

Аналогично можно рассчитать значения рН и в других точках кривой до начала скачка.
3) Начало скачка титрования соответствует остатку 0,1% анализируемого количества щёлочи, т.е.:

V(KОН)ост = 10 ∙ 0,001 = 0,01 мл.
Соответственно прореагирует щёлочи:
V(HCl)реаг = 10 ( 0,01 = 9,99 мл.
На реакцию в этот момент будет затрачен объём титранта:
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Объём в колбе для титрования:
V = 10 + 19,98 = 29,98 мл.
Остаток щёлочи определяет рН раствора:
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рН = 14 ( 4,48 = 9,52.

4) В точке эквивалентности анализируемое вещество и титрант полностью прореагировали. На реакцию будет затрачен объём кислоты:
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Объём в колбе для титрования составит:

V = 10 + 20 = 30 мл.
При этом в растворе находится только продукт реакции ( не подвергающаяся гидролизу соль KCl, поэтому рН 7.

5) В конце скачка титрования в колбу будет добавлен избыток 0,1% титранта, т.е.:

V(HCl)изб = 20 ∙ 0,001 = 0,02 мл.

Объём в колбе составит:

V = 30 + 0,02 = 30,02 мл.

Величина рН при этом будет определяться добавленным избытком кислоты:
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рН = (lg 3,3∙10(5(4,48.
Дальнейшее добавление титранта вызовет накопление HCl в колбе и смещение рН в кислую сторону.
Общий вид кривой титрования представлен на рис. 3. Видно, что точке эквивалентности соответствует значение рН 7, а скачок рН находится в интервале от 9,52 до 4,48, включая в себя щелочную, нейтральную и кислую области. 

Таким образом, для фиксирования точки эквивалентности могут быть использованы индикаторы, интервал перехода окраски которых находится в указанной области значений рН. Этому критерию отвечают, например, метилрот (
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 ( 5,1, интервал перехода окраски при рН от 4,4 до 6,2) и фенолфталеин (
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 ( 8,5, интервал от 8,2 до 9,8). Использование индикатора с 
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 > 10 приведёт к заниженным результатам титрования, а применение индикатора с 
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Рис. 3. Кривая титрования сильного основания (NaOH) сильной кислотой (HCl). 

4.1.1.4. Титрование слабого основания сильной кислотой
Рассмотрим кривую титрования 10 мл раствора аммиака c
С(NH3(H2O) = 0,1 моль/л раствором соляной кислоты c С(HCl) =
= 0,05 моль/л (рис. 4).
1) В начале титрования рН определяем по формуле для слабых оснований:
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2) При титровании протекает реакция:
NH3(H2O + HCl = NH4Cl + H2O
При добавлении 10 мл раствора кислоты с С(HCl) = 0,05 моль/л прореагирует объём щелочи:
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Таким образом, объём в колбе для титрования составит: 10 + 10 = 20 мл; состав раствора в колбе: останется 10 ( 5 = 5 мл раствора аммиака с С(NH3(H2O) = 0,1 моль/ли полученная при реакции соль хлорид аммония (10 мл раствора с С(NH4Сl) = 0,05 моль/л). Смесь слабой кислоты и её соли представляет собой буферный раствор, рН которого определяется константой диссоциации основания и соотношением концентраций компонентов:
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3) В начале скачка титрования останется 0,1% аммиака, т.е.: 

V = 10 ∙ 0,001 = 0,01мл.

Соответственно прореагирует аммиака:
V(NH3∙H2O)реаг = 10 ( 0,01 = 9,99 мл.
На реакцию в этот момент будет затрачен объём титранта:
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Объём в колбе для титрования:
V = 10 + 19,98 = 29,98 мл.
При этом образуется количество соли, эквивалентное затраченному количеству кислоты: (19,98 мл раствора с С(NH4Сl) = 0,05 моль/л). В колбе сохраняется буферный раствор, но с иным соотношением компонентов:
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рОН = (lg1,8∙10(8(7,74;

рН = 14 (7,74 = 6,26.

4) В точке эквивалентности на полную реакцию с анализируемым аммиаком будет затрачен объём соляной кислоты:
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Объём в колбе для титрования составит:

V = 10 + 20 = 30 мл.

При этом в растворе будет присутствовать только продукт реакции – хлорид аммония в количестве, эквивалентном затраченному количеству титранта (20 мл раствора с С(HCl) = 0,05 моль/л). Однако раствор будет разбавлен до объёма 30 мл, поэтому концентрация соли составит:
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Эта соль подвергается гидролизу по катиону, который приводит к подкислению раствора:
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5) В конце скачка титрования в колбу будет добавлен избыток 0,1% титранта, т.е.:
V(HCl)изб = 20∙0,001 = 0,02 мл.

Объём раствора в колбе составит:

V = 30 + 0,02 = 30,02 мл.

При этом избыток щёлочи подавит гидролиз хлорида аммония, и величина рН будет определяться добавленным избытком кислоты:
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Общий вид кривой титрования представлен на рис. 4. Видно, что при титровании слабого основания сильной кислотой скачок рН существенно меньше и смещён в кислую сторону; точке эквивалентности соответствует значение рН около 5, а скачок рН находится в интервале от 6,3 до 4,5, т.е. полностью располагается в слабокислой среде. Чем слабее анализируемое основание, тем меньше скачок титрования и тем в большей степени он смещён в кислую область.

Для фиксирования точки эквивалентности могут быть использованы индикаторы, интервалы перехода окраски которых располагаются в слабокислой области, например, метилоранж (
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 = 3,7, интервал рН от 3,1 до 4,4) или метилрот (
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 = 5,5, интервал рН от 4,4 до 6,2). Использование индикатора фенолфталеина (
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( 8,5, интервал от 8,2 до 9,8) приведёт к заниженным результатам титрования, а применение индикатора тимоловый синий (
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( 1,7, интервал от 1,2 до 2,8) ( к завышенным. 

Аналогичный вид имеют и кривые титрования растворов солей, имеющих щелочную реакцию среды (например, СН3СООK, Na2CO3) сильными кислотами. 
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Рис. 4. Кривая титрования слабого основания (NH3∙H2O) сильной кислотой (HCl). 
4.1.2. Оксидиметрия
В оксидиметрическом титровании используются окислительно-восстановительные реакции, т.е. реакции, протекающие с изменением степени окисления атомов. 

Степенью окисления элемента называется условный заряд, который возник бы на атоме, если бы обобществлённые пары электронов полностью перешли к более электроотрицательному атому.
Для вычисления степени окисления элемента в соединении следует исходить из следующих положений: 

1) степень окисления элемента в простых веществах принимается равной нулю; 

2) алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов, входящих в состав молекулы, равна нулю; 

3) постоянную степень окисления в соединениях имеют элементы, указанные в таблице:
	Элемент
	Степень окисления

	Н
	+1

В гидридах металлов: (1 (СаН2)

	О
	(2

В пероксидах: (1 (Н2О2, NaHO2)

	Щелочные металлы:

Li, Na, K, Rb, Cs, Fr,
	+1

	Щелочноземельные металлы: 

Ca, Sr, Ba, Ra
	+2

	Mg, Be, Zn, Cd, Ni
	+2

	Al, Ga
	+3

	Ag
	+1

	F
	(1


Окислителями называются вещества, атомы, молекулы или ионы которых способны присоединять электроны. Окислитель, присоединяя электроны, восстанавливается.

Восстановителями называются вещества, атомы, молекулы или ионы которых способны отдавать электроны. Восстановитель, отдавая электроны, окисляется.
Таким образом, процесс окисления заключается в отдаче электронов, восстановления ( в присоединении электронов. Оба процесса (полуреакции) ( окисления и восстановления (протекают одновременно. При этом общее число электронов, отданных восстановителем, равно общему числу электронов, принятых окислителем.
Перечислим некоторые наиболее важные окислители и восстановители.

I. Окислители.
1) типичные неметаллы: F2, Cl2, Вr2, I2, О2;

2) кислородсодержащие кислоты и их соли, образованные метал-лами с максимальной или высокой степенью окисления: KMnО4, K2СrО4, K2Сr2О7; концентрированная H2SО4; НNO3 и нитраты, кисло-родсодержащие кислоты галогенов (НClО, НClО3, НClО4, НВrО3, НIO3) и их соли;
3) ионы водорода (Н
[image: image497.wmf]+

) в растворах кислот при их взаимодействии с металлами, стоящими в ряду стандартных электродных потенциалов металлов до водорода;
4) ионы металлов, находящихся в высшей степени окисления (Cu2+, Hg2+, Ag+, Fe3+, Sn4+ и др.).
II. Восстановители.
1) простые вещества: 

а) активные металлы (щелочные и щелочноземельные металлы, цинк, алюминий, железо и др.), 

б) неметаллы (Н2, С, Р, Si и др.);

2) бескислородные кислоты: HCl, HBr, HI, H2S и их соли (восста-новительные функции выполняют анионы);

3) анионы водорода (Н() в гидридах щелочных и щелочно-земельных металлов;
4) ионы металлов в низшей степени окисления: Cr2+, Sn2+, Fe2+, Cu+, Hg22+ и др.

У веществ, содержащих элементы в промежуточной степени окисления (I2, Н2О2, HNO2, нитриты и др.) проявляется окислительно-восстановительная двойственность. Например:
5H2O2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O + 5O2
В данном случае H2O2 является восстановителем.
5H2O2 + I2 = 2HIO3 + 4H2O
Здесь H2O2 ( окислитель.
Оксидиметрию используют в клинических и биологических исследованиях для определения содержания ферментов каталазы и пероксидазы, аскорбиновой кислоты, сахара в крови, мочевой кислоты в моче и т. д. В санитарно-гигиенических исследованиях при помощи оксидиметрии определяют содержание активного хлора в питьевой воде, растворённого кислорода и органических примесей в воде природных водоёмов и т. д.

В зависимости от применяемых титрантов различают перманганатометрию (титрант ( перманганат калия), йодометрию (титранты ( йод и тиосульфат натрия), йодатометрию (титрант ( йодат калия), нитритометрию (титрант ( нитрит натрия), цериметрию (титрант ( сульфат церия IV), дихроматометрию (титрант ( дихромат калия) и др. Особенно широко в медицине и биологии применяют перманганатометрию и йодометрию.
В оксидиметрии можно использовать прямое титрование, обратное титрование, титрование заместителя, а также косвенный метод.

Прямое титрование используют для определения анализируемых веществ в случаях, когда реакция протекает быстро и количественно, например, для перманганатометрического или дихроматометрического определения Fe2+:

5Fe2+ + MnO4( + 8H+ = 5Fe3+ + Mn2+ + 4H2O

6Fe2+ + Cr2O72( +14H+ = 6Fe3+ + 2Cr3+ + 7H2O

Обратное титрование используют, если аналитическая реакция протекает медленно и требует избытка реагента или нагревания. Так, например, определяют сульфиды в йодометрии, действуя избытком реагента, а затем оттитровывая непрореагировавший остаток:

S2( + I2(избыток) = 2I( + S
I2(остаток) + 2S2O32( = S4O62( + 2I(
Титрование заместителя используется, например, при йодометрическом определении окислителей. Например, можно обработать навеску дихромата калия произвольным, но избыточным количеством йодида калия, который окисляется с образованием эквивалентного количества йода, после чего выделившийся йод (заместитель) оттитровывают тиосульфатом натрия:

Cr2O72(+ 6I( +14H+ = 2Cr3+ + 3I2 + 7H2O

I2 + 2S2O32( = S4O62( + 2I(
С помощью косвенного метода можно определять вещества, не обладающие окислительными или восстановительными свойствами. Например, перманганатометрическое определение иона кальция основано на образовании осадка малорастворимого оксалата кальция (при действии избытка раствора оксалата), который затем растворяют в серной или соляной кислоте и титруют образующуюся щавелевую кислоту раствором перманганата калия:
Са2+ + С2О42((избыток) = СаС2О4
СаС2О4 + 2Н+ = Са2+ + Н2С2О4
5Н2С2О4 + 2MnO4( + 6H+ = 10CO2 + 2Mn2+ + 8H2O
Для фиксирования точки эквивалентности при окислительно-восстановительном титровании используют резкое скачкообразное изменение редокс-потенциала вблизи точки эквивалентности). Оценить изменение редокс-потенциала можно либо инструментально, либо с помощью редокс-индикаторов, которые имеют различную окраску окисленной и восстановленной форм (например, дифениламин, окисленная форма которого имеет фиолетовую окраску, а восстановленная бесцветна, или метиленовый голубой, окисленная форма которого имеет синий цвет, а восстановленная бесцветна). Кроме того, нередко применяются специфические индикаторы, дающие цветную реакцию на одного из участников реакции (например, крахмал на йод).

Одним из наиболее часто применяемых методов оксидиметрического титрования является перманганатометрия.

Данный метод основан на окислительной активности перманганата калия KМnО4 (стандартный редокс-потенциал равен +1,51 В при 
рН 0). В ходе прямого перманганатометрического титрования KМnО4, восстанавливаясь, окисляет многие восстановители. 

Характер восстановления перманганат-иона зависит от среды:

	среда
	полуреакция

	кислая
	MnO4( + 8H+ + 5ē [image: image498.emf]

 Mn2+ (почти бесцветный) + 4H2O;

	нейтральная
	MnO4( + 2H2O + 3ē [image: image499.emf]

 MnO2 (бурый осадок) + 4OH(;

	щелочная
	MnO4( + 1ē [image: image500.emf]

 MnO42( (зелёный)


Перманганатометрическое титрование почти всегда проводят в кислой среде. Такой выбор обусловлен двумя причинами: во-первых, в кислой среде окислительная активность перманганата калия максимальна; во-вторых, образующиеся в результате реакции ионы Mn2+ практически бесцветны и, таким образом, заметно отличаются от ионов MnO4(, окрашенных в фиолетовый цвет. Последнее свойство позволяет использовать перманганат-ион не только в качестве реагента, но и в качестве индикатора. Действительно, первая избыточная (после достижения точки эквивалентности) капля титранта окрашивает титруемый раствор в розовый цвет, что и является сигналом для прекращения титрования. Использовать реакции перманганат-иона в нейтральной или щелочной среде можно только при инструментальном методе фиксирования точки эквивалентности.
В то же время этим методом можно определять и окислители, добавляя к ним известный избыток раствора восстановителя, например оксалата натрия Na2C2O4 или сульфата железа (II) FeSO4, а затем титруя не вступивший в реакцию остаток (обратное перманганатометрическое титрование).
Раствор перманганата калия не готовят по точной навеске, а стандартизируют, титруя рабочим раствором перманганата стандартный раствор оксалата натрия или щавелевой кислоты.
Еще один распространённый метод ( йодометрия.
Йодометрия основана на реакциях:
2I( – 2ē [image: image501.emf]

 I2,

I2 + 2ē [image: image502.emf]

 2I(.

Стандартный окислительно-восстановительный потенциал системы I2/2I((
[image: image503.wmf]В

 

0,53

0

/2I

2

I

+

=

-

j

) занимает промежуточное положение между потенциалами сильных окислителей и сильных восстановителей. Поэтому метод йодометрии применяется при определении как окислителей, так и восстановителей.

4.1.2.1. Определение восстановителей
При определении сильных восстановителей (сульфидов, сульфитов, тиосульфатов) титрантом является жёлто-коричневый раствор йода, который в результате реакции I2 + 2ē [image: image504.emf]

 2I( восстанавливается до бесцветных йодид-анионов. В качестве индикатора используется раствор крахмала. Амилаза, входящая в состав крахмала, образует с йодом адсорбционное соединение синего цвета. Признак окончания реакции (точка эквивалентности) – появление синей окраски при добавлении одной капли раствора йода сверх эквивалентного количества. Например: 

SO32( + I2 + H2O = SO42( + 2I(
H2S + I2 = 2H+ + 2I( + S

4.1.2.2. Определение окислителей
Йодометрию можно использовать и для определения концентраций окислителей, таких как перманганаты, хроматы, дихроматы, хлор и бром в свободном состоянии и др. В данном случае используется реакция 2I( – 2
[image: image505.wmf]e

 [image: image506.emf]

 I2. Раствор окислителя обрабатывают избытком йодида калия в кислой среде, а затем оттитровывают выделившийся при этом в эквивалентном количестве свободный йод стандартным раствором Na2S2O3 (приём косвенного титрования). Индикатором является раствор крахмала. Точка эквивалентности фиксируется по исчезновению синей окраски. Например:

Cr2O72( + 6I( + 14H+ = 3I2 + 2Cr3+ + 7H2O

I2 + 2S2O32(=S4O62( + 2I(
Нередко для определения веществ используют дихроматометрию. Дихромат калия можно приготовить по точной навеске. Его растворы устойчивы и не меняют своей концентрации в течение длительного времени под влиянием окружающей среды. Однако скорость реакций с участием дихромата невелика. Заметно повышается она в кислой среде, так как редокс-потенциал системы Cr2O72(/2Cr3+ возрастает при увеличении кислотности среды:
Cr2O72( + 6I( + 14H+ = 3I2 + 2Cr3+ + 7H2O
В кислой среде дихромат-ион проявляет свойства сильного окислителя (стандартный редокс-потенциал равен +1,36 В, т.е. он более сильный окислитель, чем йод, но более слабый, чем перманганат-ион). Прямую дихроматометрию применяют для определения катионов железа (II) и органических веществ в почвах и воде.

Дихромат-ион можно использовать и для определения окислителей, например, нитратов, пероксида водорода, катионов железа (III). В этом случае применяют обратное титрование. Например, для определения нитратов прибавляют избыток раствора восстановителя ( соли железа (II), а после завершения реакции остаток катионов железа оттитровывают раствором дихромата калия:

3Fe2+(избыток) + NO3( + 4H+ = 3Fe3+ + NO + 2H2O

6Fe2+(остаток) + Cr2O72( + 14H+ = 6Fe3+ + 2Cr3+ + 7H2O
Для фиксирования точки эквивалентности в дихроматометрии используют редокс-индикатор дифениламин.
Расчёты в оксидиметрии основаны на применении закона эквивалентов.
В окислительно-восстановительной реакции химический эквивалент определяется как реальная или условная частица вещества, которая эквивалентна одному электрону.

Фактор эквивалентности 
[image: image507.wmf]z

1

 в окислительно-восстановительных реакциях определяется числом электронов, принятых или отданных одним атомом, ионом или молекулой окислителя или восстановителя. 

Для KМnО4 факторы эквивалентности 
[image: image508.wmf]z

1

 в кислой, нейтральной и щелочной средах соответственно равны 
[image: image509.wmf]5

1

, 
[image: image510.wmf]3

1

 и 1.
Таким образом, молярные массы эквивалентов KМnО4 в различных средах составляют:
	среда
	кислая
	нейтральная
	щелочная

	M(
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Ниже приведены полуреакции окисления некоторых восстановителей, используемых в оксидиметрии, и расчёт их молярных масс эквивалента: 

Fe2+ – 1ē [image: image514.emf]

 Fe3+, 
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H2O2 – 2ē [image: image516.emf]

 O2( 2H+, 
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Н2C2O4 – 2ē [image: image518.emf]

 2CO2 ( 2H+,
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C2O42( – 2ē [image: image520.emf]

 2CO2,
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2S2O32( – 2ē [image: image522.emf]

 S4O62(,

здесь на один ион тиосульфата приходится один отданный электрон, поэтому:
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Ситуационная задача №4
На определение содержания формальдегида в пестициде массой 0,4 г были затрачены: пероксид водорода, 50 мл раствора NaOH c C(NaOH) = 0,1 моль/л, 20 мл раствора HCl с T(HCl) = 0,004 г/мл. Определить, какой метод объемного анализа был использован и какова массовая доля (%) формальдегида в препарате пестицида. 
Решение.

Под действием пероксида водорода формальдегид окислился в муравьиную кислоту, которую нейтрализовали предварительно добавленным избытком щелочи:

2CH2O + 2NaOH + H2O2 → 2HCOONa + 2H2O + H2. 

Избыток щелочи затем оттитровали кислотой:

NaOH + HCl → NaCl + H2O. 

Это позволяет заключить, что в данном случае был применен метод обратного титрования. 
В соответствии с принципом, лежащим в основе обратного титрования, число моль эквивалента определяемого вещества равно разности между числом моль эквивалента вещества в основном (NaOH) и вспомогательном (HCl) рабочих растворах:
n(
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CH2O) = n(
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NaOH) – n(
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HCl)
n(
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NaOH) = C(
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NaOH)·V(NaOH) = C·V = 0,1·0,05 = 0,005 моль. 
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Таким образом:
n(
[image: image530.wmf]z

1

CH2O) = 0,005 – 0,0022 = 0,0028 моль. 
Фактор эквивалентности формальдегида принимается равным 1 (количество формальдегида равно количеству щелочи), следовательно:
m(CH2O) = n(
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CH2O)·M(
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CH2O) = n(
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)·M = 0,0028·30 = 0,084 г.
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Примеры решения задач
Задача №1

Найти точку перехода и интервал изменения окраски индикатора HInd с 
[image: image535.wmf]a

K

( 10–4.

Решение.

1) 
[image: image536.wmf]a
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p

( –lg
[image: image537.wmf]a
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 ( (lg10–4 ( 4;

2) точка перехода окраски определяется как: рН ( 
[image: image538.wmf]a

K

p

 ( 4;

3) интервал перехода окраски рассчитывается как: рН (
[image: image539.wmf]a

K

p

 ± 1 и для данного индикатора составит от 3 до 5 (окраска смешанная).

Задача №2
Определить, какую окраску будет иметь индикатор HInd с 

[image: image540.wmf]a

K

 ( 10–7 в растворах с рН ( 0, 3, 5, 7, 10, 13, если его молекулы красные, а ионы синие.
Решение.

1) 
[image: image541.wmf]a
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p

( –lg
[image: image542.wmf]a
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 ( –lg10–7 ( 7;

2) точка перехода окраски: рН = 
[image: image543.wmf]a

K

p

 = 7;

3) интервал перехода окраски: рН = 
[image: image544.wmf]a
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 ± 1, т.е. от 6 до 8;

4) таким образом, в растворах с рН < 6 преобладает молекулярная форма индикатора и растворы с рН ( 0, 3, 5 будут окрашены в красный цвет;

5) в растворах с рН > 8 преобладает ионная форма индикатора, следовательно, растворы с рН ( 10, 13 окрасятся в синий цвет, растворы с рН ( 7 окрасится в фиолетовый цвет.
Эту задачу, начиная с п. 4 удобно решать графически:
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Задача №3
Определить, какие из перечисленных растворов окрасятся при добавлении к ним индикатора HInd с 
[image: image546.wmf]a

K

p

( 9, если молекулы его бесцветные, а ионы жёлтые.
	а) раствор NaCl;
	в) раствор с рН ( 3;

	б) раствор с [Н+] ( 10–12 моль/л;
	г) раствор с рН ( 13


Решение.

1) точка перехода окраски: рН ( 9;

2) интервал перехода окраски: рН ( 8 – 10;

3) найдем рН исследуемых растворов:

а) соль NaCl не гидролизуется, следовательно, рН ( 7,

б) pH( –lg[H+] ( –lg10–12( 12,

в) рН ( 3,

г) рН ( 13;
 SHAPE  \* MERGEFORMAT 



4) из рисунка видно, что растворы с рН ( 3, 7 останутся бес-цветными, а с рН ( 12, 13 окрасятся в жёлтый цвет.

Задача №4
К неизвестному раствору добавили индикатор HInd (
[image: image548.wmf]a

K

 ( 10–4, молекулы – красные, ионы – жёлтые). Раствор окрасился в жёлтый цвет. Свидетельствует ли этот факт о том, что раствор имеет щелочную реакцию среды?

Решение.

1) 
[image: image549.wmf]a

K

p

( 4;

2) точка перехода окраски: рН ( 4;

3) интервал перехода: рН ( 3 – 5;

 SHAPE  \* MERGEFORMAT 



4) из рисунка видно, что данный индикатор будет иметь жёлтую окраску в любом растворе с рН > 5, т.е., в растворах со слабокислой, нейтральной и щелочной реакцией.
Задача №5
Какое вещество следует взять для стандартизации раствора KОН? Какой из индикаторов с 
[image: image551.wmf]a

K

( 10–4 или с 
[image: image552.wmf]a

K

 ( 10–9 следует применить при титровании раствора стандарта?
Решение.

1) раствор KОН стандартизируют раствором щавелевой кислоты, который готовят по точной навеске Н2С2О4∙2H2O;

2) при титровании протекает реакция:

Н2С2О4 + 2KОН = K2C2O4 + 2Н2О

3) из уравнения видно, что в точке эквивалентности в растворе находится только соль K2С2О4, гидролиз которой приводит к появлению слабощелочной реакции среды, следовательно, в точке эквивалентности рН > 7. 

4) характеристика индикаторов:


[image: image553.wmf]a

K

p

(I) ( 4, точка перехода окраски: рН ( 4, 
интервал перехода окраски: рН ( 3 – 5.


[image: image554.wmf]a

K

p

(II) ( 9, точка перехода окраски: рН ( 9, 
интервал перехода окраски: рН ( 8 – 10.

Таким образом, интервал перехода окраски индикатора с 
[image: image555.wmf]a

K

 ( 10–9 позволяет зафиксировать точку эквивалентности реакции, протекающей при стандартизации.

Задача №6
Требуется установить концентрацию раствора NH4C1. Обосновать выбор титранта и индикатора для титрования.

Решение.

1) в результате гидролиза раствор NH4C1 имеет рН < 7, следова-тельно, титрантом должна быть щёлочь. Основными титрантами в алкалиметрии являются KОН и NaOH;

2) при титровании произойдет реакция:

NH4C1 ( KОН = NH3∙Н2О ( KС1

3) в точке эквивалентности продуктами реакции являются соль KС1, не подвергающаяся гидролизу, и слабое основание NH3∙Н2О, поэтому в точке эквивалентности рН > 7, следовательно, для её фиксирования требуется индикатор с 
[image: image556.wmf]a
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 > 7, т.е. с интервалом изменения окраски в щелочной среде.
Метод нейтрализации

Задача №7
На титрование 20 мл раствора HCl с C(
[image: image557.wmf]z

1

HCl) ( 0,1 моль/л затрачено 10 мл раствора NaOH. Вычислить C(
[image: image558.wmf]z

1

NaOH) в растворе. 

Решение.

Согласно закону эквивалентов (формула 31):
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следовательно:
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Задача №8
На титрование раствора CH3COOH израсходовано 15,2 мл раствора NaOH c C(
[image: image561.wmf]z

1

NaOH) ( 0,05 моль/л. Вычислить массу CH3COOH в растворе. 

Решение.

Согласно закону эквивалентов:
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Задача №9
Рассчитать, какой объём раствора H2SO4 c молярной концентрацией эквивалента 0,2 моль/л потребуется для нейтрализации раствора, содержащего 0,4 г NaOH.
Решение.
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Задача №10
Имеется раствор Na2CO3 объёмом 200 мл. На титрование 10 мл этого раствора было израсходовано 15,3 мл раствора HCl с 
C(
[image: image566.wmf]z

1

HCl) ( 0,1 моль/л. Найти массу соды в исходном растворе. 

Решение.

По результатам титрования найдем C(
[image: image567.wmf]z
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Na2CO3):
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Рассчитаем Т(Na2CO3):

[image: image570.wmf]г/мл.
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Найдем m(Na2CO3) во всем объёме раствора:

[image: image571.wmf]г.
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Задача №11
Вычислить ((Na2CO3) в техническом образце, если на титрование навески технической соды массой 0,212 г было израсходовано 20 мл раствора HCl с C(
[image: image572.wmf]z

1

HCl) ( 0,1 моль/л. 

Решение.

Найдем массу чистогоNa2CO3:
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Рассчитаем ((Na2CO3):
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Задача №12
Из 0,126 г технического кристаллогидрата щавелевой кислоты (Н2С2О4(2Н2О) приготовили 200 мл раствора. На титрование 10 мл полученного раствора израсходовали 8 мл раствора NaOH с C(
[image: image576.wmf]z

1

NaOH) ( 0,01 моль/л. Найти массовую долю ((Н2С2О4(2Н2О) в техническом образце. 

Решение.

По результатам титрования найдем С(
[image: image577.wmf]z

1

Н2С2О4):
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[image: image579.wmf]моль/л.
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Рассчитаем Т(Н2С2О4):

[image: image580.wmf]г/мл.
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Вычислим массу чистого Н2С2О4(2Н2О:

[image: image581.wmf]г.
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Рассчитаем ((Н2С2О4(2Н2О) в техническом образце:
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Задача №13
Рассчитать, какой объём раствора H2SO4 с молярной концентрацией эквивалента 0,01 моль/л необходимо затратить, чтобы оттитровать 20 мл раствора NaOH с T(NaOH) = 0,0004 г/мл. 
Решение.

Рассчитаем С(
[image: image583.wmf]z

1

NaOH):
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[image: image586.wmf]мл.
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Метод оксидиметрии
Задача №14
Рассчитать молярную концентрацию эквивалента и титр раствора перманганата калия для использования его в качестве титранта в кислой среде, если 0,79 г соли растворено в мерной колбе на 200 мл.

Решение.

Для вычислений используются формулы:


[image: image587.wmf]моль/л,
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где M(
[image: image588.wmf]5

1

KMnO4) ( 31,6 г/моль ( молярная масса эквивалента окислителя в кислой среде.
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Задача №15
На титрование раствора соли Мора в кислой среде было израсходовано 10 мл раствора KMnO4 с молярной концентрацией эквивалента 0,05 моль/л. Определить массу ионов Fe2+ в растворе.
Решение.

Соль Мора представляет собой кристаллогидрат двойной соли: (NH4)2SO4(FeSO4(6Н2О. Несложно видеть, что объектом перманганатометрического титрования в соли Мора является ион Fe2+, который в процессе титрования окисляется до иона Fe3+:

Fe2+ ( ē [image: image590.emf]

 Fe3+
Из уравнения полуреакции видно, z(Fe2+) ( 1.

Запишем выражение закона эквивалентов:
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Получим:
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Задача №16
Образец загрязнённого примесями оксалата натрия массой 0,5 г растворили в колбе на 500 мл. Пробу раствора объёмом 10 мл оттитровали в кислой среде 12 мл раствора KMnO4 с молярной концентрацией эквивалента 0,01 моль/мл. Определить содержание чистого оксалата натрия в образце. 

Решение.

В процессе титрования оксалат-ион окисляется до CO2:

C2O42(( 2ē [image: image593.emf]

 2CO2
Отсюда видно, что z(C2O42() ( 2 и следовательно:


[image: image594.wmf]г/моль.
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Найдем массу чистого Na2C2O4 в титруемой пробе:


[image: image595.wmf])
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Отсюда:


[image: image596.wmf]г.
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В 500 мл раствора Na2C2O4 содержится:

[image: image597.wmf]г.
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Таким образом:
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Задача №17
К 0,15 г технического образца, содержащего дихромат калия, добавлены избыток раствора йодида калия и серная кислота. На титрование выделившегося йода потребовалось 22,85 мл раствора тиосульфата натрия с молярной концентрацией эквивалента 0,1 моль/л. Определить массовую долю дихромата калия в техническом образце.

Решение.
Согласно закону эквивалентов (1): 

n(
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Na2S2О3).

На основании формулы (4) можно записать:

[image: image602.wmf])

O

S

V(Na

)

O

S

Na

z

1

C(

)

O

Cr

K

z

1

M(

)

O

Cr

m(K

3

2

2

3

2

2

7

2

2

7

2

2

×

=


В реакции восстановления дихромат-иона участвуют шесть электронов:

Сr2О
[image: image603.wmf]-

2

7

 + 14Н
[image: image604.wmf]+

 + 6ē [image: image605.emf]

 2Cr
[image: image606.emf]+


3




 3

 + 7H2O, 
поэтому:
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Таким образом:
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Отсюда:
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Задача №18
Вычислить массу пероксида водорода в 400 мл раствора, если на титрование 5 мл этого раствора в кислой среде было затрачено 11 мл раствора перманганата калия, титр которого равен 0,00158 г/мл.

Решение.

Найдем 
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В соответствии с законом эквивалентов (3):
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В реакции окисления H2O2 участвуют 2 электрона:

H2O2 – 2ē [image: image613.emf]

 O2 ( 2H+,

поэтому:
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Найдем массу H2O2 в титруемой пробе:
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Полученная масса H2O2содержится в 5 мл раствора, а в 400 мл содержится:
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Вопросы для самоконтроля
1. Какие методы включает в себя количественный анализ?

2. Что лежит в основе титриметрического метода анализа? Что такое титрант? Что такое точка эквивалентности?
3. Какие методы, в зависимости от типа используемой реакции, включает в себя объёмный анализ?

4. Какие требования предъявляются к реакциям, используемым в объёмном анализе?
5. Сформулируйте закон эквивалентов. Какие уравнения, отра-жающие этот закон, вам известны? Допустимо ли комбинирование этих уравнений?

6. Какие способы выражения концентрации растворов исполь-зуются в объёмном анализе? Как они связаны между собой?

7. Концентрации каких веществ определяют методом нейтра-лизации?

8. Что такое индикатор? Какие соединения могут быть исполь-зованы в качестве индикатора?

9. Что такое точка перехода и интервал перехода окраски индикатора?

10. Как выглядят кривые титрования:

а) сильной кислоты сильным основанием;

б) слабой кислоты сильным основанием;

в) слабого основания сильной кислой?

11. Что такое скачок pH?

12. Каким правилом следует руководствоваться при выборе индикатора?

13. Какие реакции лежат в основе метода оксидиметрии?

14. Что такое окислитель? Что такое восстановитель?

15. Как определяется фактор эквивалентности в окислительно-восстановительных реакциях?

16. Что является титрантом в методе перманганатометрии? Что является индикатором? В какой среде проводят титрование?

17. Что является титрантом в методе йодометрии (прямом и косвенном)? Что является индикатором? 

18. Найти точку перехода и интервал изменения окраски индикатора HInd с 
[image: image617.wmf]a

K

 = 10–9. Следует ли применять этот индикатор при титровании 10 мл раствора хлорида аммония с С(NH4Cl) = 0,1 моль/л раствором гидроксида натрия с С(NaOH) = 0,2 моль/л? Ответ подтвердите расчётом рН в точке эквивалентности.

19. Найти точку перехода и интервал изменения окраски индикатора HInd с 
[image: image618.wmf]a

K

 = 10–5. Следует ли применять этот индикатор при титровании раствора соляной кислоты с С(HCl) = 0,05 моль/л раствором гидроксида натрия с С(NaOH) = 0,1 моль/л? Ответ подтвердите оценкой рН в начале и конце скачка титрования.

20. Найти точку перехода и интервал изменения окраски инди-катора HInd с 
[image: image619.wmf]a

K

 = 10–5. Следует ли применять этот индикатор при титровании раствора ацетата натрия с С(CH3COONa) = 0,1 моль/л соляной кислотой с С(HCl) = 0,1 моль/л? Ответ подтвердите оценкой рН в точке эквивалентности.

21. Какую окраску будет иметь индикатор HInd с 
[image: image620.wmf]a

K

 = 10–9 в растворах с рН = 1, 5, 7, 9, 11, 13, если его молекулы бесцветные, а ионы малиновые?
22. Какую окраску будет иметь индикатор HInd с 
[image: image621.wmf]a

K

 = 10–7 в растворах с рН = 2, 4, 7, 10, 12, если его молекулы красные, а ионы синие?
23. Какую окраску будет иметь индикатор HInd с 
[image: image622.wmf]a

K

 = 10–5 в растворах с рН = 3, 5, 9, 11, 13, если его молекулы красные, а ионы жёлтые?

24. Что следует использовать в качестве титранта и в качестве индикатора при количественном определении содержания азотной кислоты в растворе?

25. Что следует использовать в качестве титранта и в качестве индикатора при количественном определении содержания аммиака в водном растворе?

26. Что следует использовать в качестве титранта и в качестве индикатора при количественном определении содержания ионов Fe2+ в водном растворе?

27. Можно ли использовать метод перманганатометрии для определения содержания Fe2(SO4)3 в водном растворе?

28. Можно ли использовать метод нейтрализации для определения содержания Ba(NO3)2 в водном растворе?

29. К неизвестному (бесцветному) раствору добавили индикатор HInd (
[image: image623.wmf]a

K

=10–9, ионы – малиновые, молекулы – бесцветные). Раствор не окрасился. Свидетельствует ли этот факт о том, что раствор имеет кислую реакцию среды?
30. По кривой титрования определить, следует ли при титровании раствора уксусной кислоты гидроксидом калия использовать индикатор индигокармин с 
[image: image624.wmf]a

K

p

 = 13? 
31. В каком интервале значений рН индикатор HInd с 
[image: image625.wmf]a

K

 = 10–5 приобретёт смешанную окраску, если его молекулы красные, а ионы жёлтые?
32. В каком диапазоне значений рН индикатор HInd с 
[image: image626.wmf]a

K

 = 10–7 приобретёт жёлтую окраску, если его молекулы жёлтые, а ионы синие?

33. В каком диапазоне значений рН индикатор HInd с 
[image: image627.wmf]a

K

 = 10–9 будет окрашен, если его молекулы бесцветные, а ионы малиновые?

34. В каком диапазоне значений рН индикатор HInd с 
[image: image628.wmf]a

K

 = 10–6 приобретёт синюю окраску, если его молекулы красные, а ионы синие?

35. Что называется степенью окисления? Определить степень окисления:

а) серы в соединениях: SO2, H2S, Na2SO3, S8, Fe2(SO4)3;

б) хрома в соединениях: H2CrO4, CrCl2, Cr2O3, Na3[Cr(OH)6], (NH4)2Cr2O7;

в) азота в соединениях: Ba(NO3)2, NH3, N2, KNO2, N2O4.

36. Как называется частица, содержащая элемент, степень окис-ления которого возрастает (уменьшается) в ходе реакции?
37. В результате какого процесса изменяется степень окисления элемента?
38. Чем окислительно-восстановительные реакции отличаются от реакций обменного типа?
39. Какие из перечисленных веществ и за счёт каких элементов проявляют окислительные свойства, а какие – восстановительные: 
H2S, SO2, F2, CO, Zn, HMnO4, Ca(ClO)2, H3SbO3. Есть ли среди приведённых веществ такие, которые обладают окислительно-восстановительной двойственностью?
40. Что такое оксидиметрия и для чего она используется?

41. Написать химические формулы веществ, растворы которых используются в качестве титрантов, при разных видах оксидиметрии.

42. Как вычисляется молярная масса эквивалента окислителя (восстановителя)?
43. Чему равны молярные массы эквивалентов веществ, исполь-зуемых в качестве титрантов в методах перманганатометрии и йодометрии?
44. Как фиксируется точка эквивалентности при выполнении перманганатометрии и йодометрии в кислой среде?
45. Используя метод полуреакций (метод электронно-ионного баланса), закончить и уравнять следующие окислительно-восстановительные реакции; определить фактор эквивалентности для окислителя и восстановителя:

1) KMnO4 + H2O2 + H2SO4 [image: image629.emf]

 

2) KMnO4 + KNO2 + KOH [image: image630.emf]

 

3) KMnO4 + KNO2 + H2O [image: image631.emf]

 
4) K2Cr2O7 + HBr [image: image632.emf]

 
5) KСrO2 + Н2О2 + KОН [image: image633.emf]

 

6) As2S3 + HNO3 [image: image634.emf]

 

7) HCl + PbO2 [image: image635.emf]

 
8) Cl2 + KOH(гор.) [image: image636.emf]

 

9) Na2SO3 + Br2 + NaOH [image: image637.emf]

 

10) KClO3 + KCrO2 + KOH [image: image638.emf]

 
11) K2Cr2O7 + Н2S + H2SO4 [image: image639.emf]

 
12) PbS + НNО3 [image: image640.emf]

 

13) Na2SO3 + Br2 + NaOH [image: image641.emf]

 

14) Cu + НNО3(РАЗБ.) [image: image642.emf]

 
15) Zn + НNО3(РАЗБ.) [image: image643.emf]

 
Варианты задач для самостоятельного решения
Вариант №1
1. Рассчитать молярную концентрацию эквивалента НСlО4 в растворе, если на титрование 10 мл этого раствора затрачено 16,3 мл раствора гидроксида калия с С(
[image: image644.wmf]z

1

KОН) ( 0,045 моль/л.

2. На титрование 5 мл раствора гидроксида бария израсходовано 13 мл раствора соляной кислоты с С(
[image: image645.wmf]z

1

НСl) ( 0,095 моль/л. Вычислить титр и массу Ba(OH)2 в растворе.

3. Вычислить объём раствора оксалата аммония с
С(
[image: image646.wmf]z

1

(NН4)2С2О4) ( 0,02 моль/л, который при титровании в кислой среде восстанавливает перманганат калия массой 0,004 г.

4. Рассчитать массовую долю йода в образце массой 0,1 г, который прореагировал с 18,7 мл раствора тиосульфата натрия, если Т(Na2S2O3) ( 0,00395 г/мл.

Вариант №2
1. На титрование раствора азотной кислоты израсходовано10,6 мл раствора гидроксида натрия с С(
[image: image647.wmf]z

1

NaOH) ( 0,05 моль/л. Вычислить массу кислоты в растворе.

2. Рассчитать массовую долю примесей в образце гидроксида кальция, 0,8 г которого было растворено в мерной колбе объёмом 250 мл, а на титрование 10 мл приготовленного раствора затрачено 8 мл раствора соляной кислоты с Т(НСl) ( 0,00365 г/мл.

3. Определить молярную концентрацию эквивалента перманганата калия, если на титрование 10 мл этого раствора в кислой среде потребовалось 14,4 мл раствора соли Мора ((NH4)2SO4·FеSО4·6H2O) с титром 0,00392 г/мл.

4. Найти объём раствора йодида калия с С(
[image: image648.wmf]z

1

KI) ( 0,015 моль/л, который потребуется для титрования в кислой среде 5 мл раствора дихромата калия с С(
[image: image649.wmf]z

1

K2Сr2О7) ( 0,039 моль/л.
Вариант №3
1. На титрование раствора, содержащего 0,136 г карбоната натрия, требуется 14,5 мл раствора серной кислоты. Рассчитать титр и массу Н2SO4 в растворе.

2. Рассчитать массу гидроксида натрия в растворе, если на титрование этого раствора затрачено 12,6 мл раствора серной кислоты с 
С(
[image: image650.wmf]z

1

Н2SO4) ( 0,025 моль/л. 
3. Образец загрязнённого неактивными примесями дигидрата щавелевой кислоты массой 0,13 г растворён в мерной колбе объёмом 100 мл. На титрование 10 мл полученного раствора в кислой среде затрачено 24,7 мл раствора перманганата калия с молярной концентрацией эквивалента 0,008 моль/л. Рассчитать массовую долю Н2С2О4(2Н2О в образце.

4. К раствору, содержащему 0,049 г дихромата калия, добавили раствор серной кислоты и избыток раствора йодида калия. Выделившийся йод оттитровали раствором тиосульфата натрия с
С(
[image: image651.wmf]z

1

Na2S2O3) ( 0,11 моль/л. Определить объём затраченного раствора тиосульфата натрия.

Вариант №4
1. В мерной колбе объёмом 150 мл растворено 0,69 г карбоната калия. На титрование 10 мл полученного раствора израсходовано 16,7 мл раствора соляной кислоты. Определить С(
[image: image652.wmf]z

1

НСl) и Т(НCl).

2. 9,8 г раствора азотной кислоты поместили в мерную колбу и разбавили водой до объёма 500 мл. На титрование 15 мл полученного раствора израсходовано 12 мл раствора гидроксида калия с
С(
[image: image653.wmf]z

1

KOH) ( 0,14 моль/л. Определить массовую долю HNO3 в исходном концентрированном растворе.

3. Вычислить объём раствора оксалата калия, молярная концентрация эквивалента которого равна 0,014 моль/л, затраченного на титрование в кислой среде 10 мл раствора перманганата калия с
С(
[image: image654.wmf]z

1

KМnО4) ( 0,02 моль/л.
4. Определить молярную концентрацию эквивалента тиосульфата натрия в растворе, если на титрование 15 мл этого раствора затрачено 10,8 мл раствора йода с Т(I2) ( 0,00254 г/мл.

Вариант №5
1. В мерной колбе объёмом 300 мл растворено 0,45 г образца гидроксида натрия, содержащего инертные примеси. На титрование 10 мл приготовленного раствора затрачено 8,2 мл раствора щавелевой кислоты с С(
[image: image655.wmf]z

1

Н2С2О4) ( 0,042 моль/л. Вычислить массовую долю примесей в образце.

2. На титрование 10 мл раствора серной кислоты израсходовано 12,5 мл раствора гидроксида калия с Т(KОН) ( 0,0056 г/мл. Рассчитать Т(H2SO4).
3. Кристаллический йод массой 0,0254 г в растворе при титровании прореагировал с 8,5 мл раствора Na2S2O3. Определить молярную концентрацию эквивалента тиосульфата натрия.
4. Вычислить объём раствора нитрата железа (II) с титром 0,0018 г/мл, который при титровании в кислой среде прореагирует с 2 мл раствора перманганата калия, если С(
[image: image656.wmf]z

1

KМnО4) ( 0,08моль/л.
Вариант №6
1. На титрование раствора гидрокарбоната калия с молярной концентрацией эквивалента 0,025 моль/л израсходовано 9,6 мл раствора соляной кислоты с С(
[image: image657.wmf]z

1

НСl) = 0,03 моль/л. Вычислить объём использованного раствора гидрокарбоната калия.

2. Рассчитать массу азотной кислоты в растворе, если для её нейтрализации потребовалось 16 мл раствора гидроксида бария с титром 0,00171 г/мл.

3. 0,478 г раствора пероксида водорода поместили в мерную колбу и разбавили водой до объёма 150 мл. На титрование 15 мл полученного раствора затрачено 11,7 мл раствора перманганата калия с С(
[image: image658.wmf]z

1

KМnО4) ( 0,08 моль/л. Определить массовую долю пероксида водорода в исходном растворе.
4. К 10 мл раствора дихромата калия добавлен раствор серной кислоты и избыток раствора йодида калия. Выделившийся йод был оттитрован 20,9 мл раствора тиосульфата натрия с С(
[image: image659.wmf]z

1

Na2S2O3) ( 0,15 моль/л. Определить молярную концентрацию эквивалента K2Cr2O7 в исходном растворе.
Вариант №7
1. Навеску хлорида аммония растворили в мерной колбе объёмом 200 мл. На титрование 10 мл этого раствора потребовалось 6,3 мл раствора гидроксида натрия с С(
[image: image660.wmf]z

1

NaOH) ( 0,1 моль/л. Рассчитать массу хлорида аммония.
2. На титрование раствора, содержащего 0,45 г Na2B4O7, затрачено 24,1 мл раствора серной кислоты. Вычислить С(
[image: image661.wmf]z

1

Н2SO4) и T(Н2SO4).

3. Определить объём раствора перманганата калия, титр которого равен 0,000948 г/мл, необходимого для титрования в кислой среде 5 мл раствора сульфата железа (II) с С(
[image: image662.wmf]z

1

FeSO4) ( 0,067 моль/л.

4. К 0,29 г загрязнённого образца дихромата аммония, добавлен раствор серной кислоты и избыток раствора йодида калия. На титрование выделившегося йода было затрачено 12,8 мл раствора тиосульфата натрия с Т(Na2S2O3) ( 0,079 г/мл. Найти массовую долю примесей в образце.
Вариант №8
1. На титрование 5 мл раствора карбоната калия израсходовано 13 мл раствора соляной кислоты с С(
[image: image663.wmf]z

1

HCl) ( 0,095 моль/л. Вычислить С(
[image: image664.wmf]z

1

K2СО3), Т(K2СО3) и m(K2СО3) в растворе.

2. Определить массовую долю гидроксида стронция в 0,6 г образца, растворённого в мерной колбе объёмом 150 мл, если на титрование 15 мл приготовленного раствора затрачено 8,8 мл раствора азотной кислоты с Т(НNО3) ( 0,0063 г/мл.
3. К раствору, содержащему 0,098 г дихромата калия, добавлена серная кислота и избыток раствора йодида калия. Выделившийся йод оттитрован 5 мл раствора Na2S2O3. Рассчитать молярную концентрацию эквивалента тиосульфата натрия.
4. Рассчитать объём раствора щавелевой кислоты с 
С(
[image: image665.wmf]z

1

Н2С2О4) ( 0,24 моль/л, необходимый для титрования в кислой среде 10 мл раствора перманганата калия с С(
[image: image666.wmf]z

1

KМnО4)( 0,17 моль/л.
Вариант №9
1. Навеску Na2B4O7(10Н2О растворили в мерной колбе объёмом 500 мл. На титрование 10 мл полученного раствора было затрачено 8,9 мл раствора серной кислоты с С(
[image: image667.wmf]z

1

H2SO4) ( 0,12 моль/л. Найти массу кристаллогидрата.
2. На титрование 10 мл раствора гидроксида калия израсходовано 14,5 мл раствора соляной кислоты с Т(HCl) ( 0,00073г/мл. Вычислить
С(
[image: image668.wmf]z

1

KОН) и m(KОН) в растворе.

3. Рассчитать массовую долю примесей в образце, если на титрование 0,1 г образца, содержащего тиосульфат калия, затрачено 27,1 мл раствора йода с С(
[image: image669.wmf]z

1

I2) ( 0,015 моль/л. 
4. Определить объём раствора перманганата калия с
С(
[image: image670.wmf]z

1

KМnО4) = 0,014 моль/л, который потребуется на титрование 10 мл раствора оксалата натрия с T(Na2C2O4) ( 0,00134 г/мл в кислой среде.

Вариант №10
1. На титрование 10 мл раствора соляной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,125 моль/л потребовалось 11,5 мл раствора гидроксида натрия. Вычислить С(
[image: image671.wmf]z

1

NaOH) и Т(NаОН).

2. Рассчитать массу навески гидрокарбоната калия, если известно, что на титрование его раствора до CO2 затрачено 14,3 мл раствора серной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,2 моль/л.

3. Образец дигидрата щавелевой кислоты массой 1,6 г, содержащий примеси, растворили в мерной колбе объёмом 500 мл. На титрование 10 мл полученного раствора в кислой среде было затрачено 9,7 мл раствора перманганата калия с Т(KМnО4) ( 0,00158 г/мл. Найти массовую долю примесей в образце.

4. Определить объём раствора тиосульфата натрия с Т(Na2S2O3) ( 0,00948 г/мл, затраченный на титрование 10 мл раствора йода с молярной концентрацией эквивалента 0,02 моль/л.
Вариант №11
1. Рассчитать массу образца, содержащего 90% гидроксида кальция, если на его титрование расходуется 20 мл раствора соляной кислоты с Т(HCl) ( 0,0073 г/мл.

2. На титрование 10 мл раствора тетрабората натрия с
С(
[image: image672.wmf]z

1

Na2B4O7) ( 0,049 моль/л затрачено 9,3 мл раствора соляной кислоты. Вычислить молярную концентрацию эквивалента НCl.

3. Найти массу йода в растворе объёмом 350 мл, если на титрование 15 мл этого раствора затрачено 12,7 мл раствора тиосульфата натрия, титр которого равен 0,00316 г/мл.
4. Вычислить объём раствора перманганата калия с молярной концентрацией эквивалента 0,012 моль/л, который при титровании в кислой среде окисляет 0,0134 г оксалата аммония.

Вариант №12
1. Рассчитать объём раствора серной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,31 моль/л, необходимый для нейтрализации 10 мл раствора гидроксида лития с Т(LiОН) ( 0,0048 г/мл.

2. Вычислить массовую долю Na2B4O7(10Н2О в техническом препарате массой 0,875 г, если на титрование его раствора потребовалось 20,4 мл раствора соляной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,212 моль/л.

3. На титрование 15 мл раствора оксалата калия в кислой среде израсходовано 7,8 мл раствора перманганата калия с титром равным 0,00316 г/мл. Определить молярную концентрацию эквивалента оксалата калия в растворе.
4. Найти массу тиосульфата натрия, необходимую для восстановления йода, образовавшегося при взаимодействии 0,11 г дихромата натрия с избытком йодида натрия в кислой среде.
Вариант №13
1. На титрование раствора хлорной кислоты израсходовано 13,3 мл раствора гидроксида натрия с молярной концентрацией эквивалента 0,035 моль/л. Вычислить массу НClО4 в растворе.

2. В мерной колбе объёмом 150 мл растворили 0,19 г образца карбоната калия. На титрование 10 мл полученного раствора израсходовано 5,7 мл раствора серной кислоты с титром 0,00098 г/мл. Определить массовую долю примесей в исходном образце.

3. При титровании в кислой среде 5 мл раствора сульфата железа (II) израсходовано 11,6 мл раствора перманганата калия с С(
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KМnО4) ( 0,1 моль/л. Вычислить С(
[image: image674.wmf]z
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FeSO4).
4. Рассчитать, какой объём раствора йодида калия с молярной концентрацией эквивалента 0,31 моль/л потребуется для восстановления в кислой среде 0,13 г дихромата аммония.
Вариант №14
1. На титрование раствора, содержащего 0,53 г Na2CO3·10H2O, израсходовано 12,5 мл раствора серной кислоты. Вычислить Т(H2SO4).

2. Имеется раствор гидроксида калия объёмом 500 мл. На титрование 10 мл этого раствора было израсходовано 9,2 мл раствора соляной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,1 моль/л. Определить массу KOH в основном растворе.
3. Вычислить объём раствора щавелевой кислоты с титром, равным 0,018 г/мл, затраченный на титрование в кислой среде раствора перманганата калия, в котором содержалось 0,14 г соли.
4. На титрование 25 мл раствора йода с Т(I2) ( 0,000254 г/мл израсходовано 8,5 мл раствора Na2S2O3. Определить молярную концентрацию эквивалента тиосульфата натрия.
Вариант №15
1. В мерной колбе объёмом 250 мл растворено 0,55 г образца гидроксида калия, содержащего примеси. На титрование 5 мл приготовленного раствора затрачено 9,4 мл раствора щавелевой кислоты с Т(Н2С2О4) ( 0,0009г/мл. Вычислить массовую долю примесей в образце.

2. Рассчитать, какой объём раствора гидроксида бария с молярной концентрацией эквивалента 0,5 моль/л требуется для титрования раствора нитрата аммония, содержащего 0,32 г соли.

3. Найти массу оксалата натрия в растворе, если на его титрование в кислой среде потребовалось 20 мл раствора перманганата калия с молярной концентрацией эквивалента 0,14 моль/л.
4. К 0,1 г образца дихромата калия, содержащего примеси, добавили раствор серной кислоты и избыток йодида калия. На титрование выделившегося йода затрачено 13,4 мл раствора тиосульфата натрия с молярной концентрацией эквивалента 14 моль/л. Рассчитать массовую долю дихромата калия в образце.
Вариант №16
1. 2,5 г раствора азотной кислоты поместили в мерную колбу и разбавили водой до объёма 400 мл. На титрование 5 мл полученного раствора израсходовали 17,6 мл раствора гидроксида натрия с Т(NaOH) ( 0,0008 г/мл. Определить массовую долю HNO3 в исходном концентрированном растворе. 
2. На титрование 10 мл раствора гидроксида лития израсходовано 22,9 мл раствора соляной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,09 моль/л. Вычислить m(LiОН) в растворе.
3. К 25 мл раствора дихромата калия добавлен раствор серной кис-лоты и избыток йодида калия. Выделившийся йод оттитровали 20,9 мл раствора тиосульфата натрия с С(Na2S2O3) ( 0,015 моль/л. Определить титр дихромата калия в исходном растворе.
4. Рассчитать, какой объём раствора перманганата калия с Т(KМnО4) ( 0,00395 г/мл потребуется для окисления в кислой среде сульфата железа (II) массой 0,152 г.
Вариант №17
1. На титрование раствора ацетата калия израсходовано 17,7 мл раствора серной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,05 моль/л. Вычислить массу СН3СООK в растворе.
2. Образец технического гидроксида натрия массой 6,5 г растворён в мерной колбе объёмом 750 мл. На титрование 10 мл полученного раствора израсходовано 9,4 мл раствора щавелевой кислоты с Т(H2С2О4) ( 0,0096 г/мл. Определить массовую долю гидроксида натрия в образце.
3. Рассчитать, какой объём раствора йода с молярной концентрацией эквивалента 0,03 моль/л прореагирует с 0,079 г тиосульфата натрия.
4. Рассчитать С(
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H2O2), если на титрование в кислой среде 15 мл раствора пероксида водорода потребовалось 11,2 мл раствора перманганата калия с С(
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KМnО4) ( 0,064 моль/л.
Вариант №18
1. В мерной колбе объёмом 200 мл растворено 0,169 г гидрокарбоната калия. На титрование 10 мл полученного раствора израсходовано12,5 мл раствора серной кислоты. Определить молярную концентрацию эквивалента и титр раствора Н2SO4.
2. Вычислить, какой объём раствора гидроксида натрия с молярной концентрацией эквивалента 0,18 моль/л потребуется для нейтрализации 25 мл раствора серной кислоты с титром 0,00294 г/мл.
3. Раствор, содержащий ионы Fe
[image: image677.wmf]+
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, был оттитрован в кислой среде 15,4 мл раствора перманганата калия с молярной концентрацией эквивалента 0,094 моль/л. Рассчитать массу ионов железа в растворе.
4. Образец технического дихромата калия массой 1,56 г растворён в мерной колбе объёмом 100 мл. К 10 мл приготовленного раствора добавлена серная кислота и избыток йодида калия. На титрование выделившегося йода затрачено 19,7 мл раствора тиосульфата натрия с молярной концентрацией эквивалента 0,15 моль/л. Определить массовую долю примесей в образце.
Вариант №19
1. Навеску Na2B4O7 растворили в мерной колбе объёмом 250 мл. На титрование 10 мл полученного раствора было затрачено 12,3 мл раствора соляной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,012 моль/л. Вычислить массу Na2B4O7.

2. На титрование 10 мл раствора гидроксида бария израсходовано 13,6 мл раствора азотной кислоты с Т(НNО3) ( 0,00126 г/мл. Определить молярную концентрацию эквивалента Ba(OH)2в растворе.

3. Найти массовую долю тиосульфата калия в образце, если на титрование раствора, содержащего 0,156 г образца, затрачено 21,1 мл раствора йода с молярной концентрацией эквивалента 0,035 моль/л. 
4. Определить объём раствора перманганата калия с молярной концентрацией эквивалента 0,016 моль/л, который потребуется на титрование в кислой среде 10 мл раствора соли Мора ((NH4)2SO4·FеSО4·6H2O), титр которого равен 0,00784 г/мл.

Вариант №20
1. На титрование 10 мл раствора щавелевой кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,15 моль/л потребовалось 12,4 мл раствора гидроксида лития. Вычислить С(
[image: image678.wmf]z
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LiОН) и Т(LiОН).

2. Рассчитать навеску Na2СО3·10H2O, если известно, что на титрование её раствора до углекислого газа затрачено 24,3 мл раствора серной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,02 моль/л.

3. 2,782 г раствора пероксида водорода поместили в мерную колбу и разбавили водой до объёма 1000 мл. На титрование в кислой среде 10 мл приготовленного раствора израсходовано 11,2 мл раствора перманганата калия с Т(KМnО4) ( 0,00158 г/мл. Определить массовую долю H2O2 в исходном концентрированном растворе.

4. Определить объём раствора дихромата калия с титром, равным 0,00294 г/мл, который был затрачен на окисление в кислой среде йодида калия массой 0,16 г.
кислота





основание





амфолит











сильное основание





слабая кислота





сильное основание





слабая кислота

















0





(1





(2





(1





0     1     2     3     4     5     6     7     8     9     10   11   12   13   14 





бесцветная





жёлтая





pH





смешанная





жёлтая





pH





смешанная





красная





0     1     2     3      4     5     6      7     8      9    10   11   12   13   14








� Теория Аррениуса часто критиковалась современниками. В числе противников был и великий русский учёный � HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9C%D0%B5%D0%BD%D0%B4%D0%B5%D0%BB%D0%B5%D0%B5%D0%B2,_%D0%94%D0%BC%D0%B8%D1%82%D1%80%D0%B8%D0%B9_%D0%98%D0%B2%D0%B0%D0%BD%D0%BE%D0%B2%D0%B8%D1%87" \o "Менделеев, Дмитрий Иванович" �Дмитрий Иванович Менделеев�, создатель физико-химической теории растворов. Менделеев резко критиковал не только саму идею Аррениуса о диссоциации, но и чисто «физический» подход к пониманию природы растворов, не учитывающий химических взаимодействий между растворённым веществом и растворителем (� HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%93%D0%B8%D0%B4%D1%80%D0%B0%D1%82%D0%B0%D1%86%D0%B8%D1%8F" \o "Гидратация" �гидратации� в случае воды, или � HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A1%D0%BE%D0%BB%D1%8C%D0%B2%D0%B0%D1%82%D0%B0%D1%86%D0%B8%D1%8F" \o "Сольватация" �сольватации� в общем случае). Теория Аррениуса давала сбои в случае концентрированных растворов электролитов, так как не учитывала межионные (электростатические) взаимодействия. Впоследствии � HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%B0%D0%B1%D0%BB%D1%83%D0%BA%D0%BE%D0%B2,_%D0%98%D0%B2%D0%B0%D0%BD_%D0%90%D0%BB%D0%B5%D0%BA%D1%81%D0%B5%D0%B5%D0%B2%D0%B8%D1%87" \o "Каблуков, Иван Алексеевич" �И. А. Каблуков�, � HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%B8%D1%81%D1%82%D1%8F%D0%BA%D0%BE%D0%B2%D1%81%D0%BA%D0%B8%D0%B9,_%D0%92%D0%BB%D0%B0%D0%B4%D0%B8%D0%BC%D0%B8%D1%80_%D0%90%D0%BB%D0%B5%D0%BA%D1%81%D0%B0%D0%BD%D0%B4%D1%80%D0%BE%D0%B2%D0%B8%D1%87" \o "Кистяковский, Владимир Александрович" �В. А. Кистяковский�, � HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9B%D1%8C%D1%8E%D0%B8%D1%81,_%D0%93%D0%B8%D0%BB%D0%B1%D0%B5%D1%80%D1%82_%D0%9D%D1%8C%D1%8E%D1%82%D0%BE%D0%BD" \o "Льюис, Гилберт Ньютон" �Г. Льюис�, � HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%94%D0%B5%D0%B1%D0%B0%D0%B9,_%D0%9F%D0%B5%D1%82%D0%B5%D1%80_%D0%99%D0%BE%D0%B7%D0%B5%D1%84_%D0%92%D0%B8%D0%BB%D1%8C%D0%B3%D0%B5%D0%BB%D1%8C%D0%BC" \o "Дебай, Петер Йозеф Вильгельм" �П. Дебай� и � HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A5%D1%8E%D0%BA%D0%BA%D0%B5%D0%BB%D1%8C,_%D0%AD%D1%80%D0%B8%D1%85" \o "Хюккель, Эрих" �Э. Хюккель� объединили взгляды Менделеева и Аррениуса и ввели поправки в теорию диссоциации, учитывающие факторы меж-ионного взаимодействия. 


� В дальнейшем будем называть их средними


� В случае многоосновных кислот (многокислотных оснований) сравнительную силу электролита оценивают по первой ступени диссоциации


� Интересной научной проблемой является функциональная асимметрия в организме человека и участие в ней ионов водорода. Так, у человека обнаружены небольшие, но достоверные, различия в величине внутриклеточного pH в лобных долях головного мозга: слева pH 7,05; справа pH 7,04. 
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