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ПРЕДИСЛОВИЕ

Настоящее учебно-методическое пособие предназначено для по-
мощи студентам при подготовке к практическим и лабораторным за-
нятиям по различным разделам курса «Аналитическая химия», при
проведении расчетов количественного определения веществ и их со-
става. Здесь приведены краткие теоретические основы химических
методов анализа, примеры выполнения расчетов, необходимые спра-
вочные данные.

На первом занятии каждому студенту рекомендуется выдать ин-
дивидуальное задание на весь семестр с последующим контролем вы-
полненных расчетов при получении допуска к проведению лаборатор-
ной работы. Набор задач по различным темам достаточен для того,
чтобы в каждой учебной группе не было повторяющихся заданий. На-
стоящие указания облегчают самостоятельную работу при подготовке
к занятиям, способствуют формированию навыков решения задач и
анализа возможных направлений реакций и содействуют лучшему по-
ниманию теоретических проблем курса «Химические методы ана-
лиза».
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РАЗДЕЛ 1.

ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЙ МЕТОД АНАЛИЗА

§1. ИОННАЯ СИЛА, АКТИВНОСТЬ,
КОЭФФИЦИЕНТ АКТИВНОСТИ

Произведение активностей гидроксильных ионов и ионов водоро-
да в водных растворах при данной температуре – величина пос-
тоянная:

;10 14-=×= -+ ОНв ааК
Н

[ ] [ ] ;; --++ ×=×= -+
ОНОННН

fОНаfНа

[ ] [ ] .2
вKfОНН =×× -+

При проведении расчетов следует различать действительную (или
истинную), обозначаемую обычно буквой с,  и эффективную (или ак-
тивную) концентрацию, обозначаемую буквой а. Обе концентрации
имеют размерность моль/л и связь между ними осуществляется по-
средством коэффициента активности

ai = fi ·ci .

Коэффициент активности характеризует степень отклонения сис-
темы от идеальной из-за электростатических взаимодействий ионов,
участвующих в реакции, с посторонними (или собственными, если их
концентрация очень высока) ионами. В идеальной системе (в разбав-
ленных растворах сильных электролитов, когда с<10-4) ai = c и коэф-
фициент активности равен единице.

Это означает, что электростатическое взаимодействие отсутст-
вует.

В растворах с большей концентрацией fi <1 и ai < ci. Величина ко-
эффициента активности, а значит и активности, зависит от заряда и
ионной силы, создаваемой всеми ионами в растворе. Ионная сила μ
равна полусумме произведения концентрации всех ионов в растворе на
квадрат их заряда:
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.
2
1 2

ii zc ×= åm ,

где Сi – концентрация (в молях на литр); zi – заряд иона.
В растворах слабых электролитов μ = 0. Зная μ, можно рассчитать

коэффициент активности по формулам Дебая–Хюккеля:

,5,0lg 2 m××=- ii zf  если μ<0,01;

,
1
5,0

lg
2

m
m

+

××
=- i

i
z

f  если μ<0,1.

Но чаще всего для определения коэффициента активности fi поль-
зуются справочными таблицами (см. приложение). Зная коэффициент
активности, можно оценить активность иона или электролита в рас-
творе. Для облегчения расчетов можно пользоваться следующими до-
пущениями.

1. Коэффициенты активности ионов одинакового заряда неза-
висимо от радиуса иона примерно равны. Поэтому в спра-
вочниках часто приводятся усредненные величины коэффи-
циентов активности для одно-, двух-, трех- и четырехзаряд-
ных ионов.

2. Коэффициенты активности нейтральных частиц в разбав-
ленных растворах электролитов принимают равными еди-
нице.

3. Очень разбавленные или насыщенные растворы малораство-
римого электролита можно считать идеальными.

ПРИМЕР 1. Рассчитайте активность иона натрия и сульфат-иона
в растворе, в одном литре которого содержится 0,005 моль Na2SO4 и
0,02 моль СН3СООН.

Решение: Записываем процесс ионизации сильного электролита:

Na2SO4 = 2Na+ + SO4
2-

и определяем концентрацию каждого иона:

+NaC  = 2 · 0,005 = 0,01 моль/л; -2
4SO

C = 0,005 моль/л.

Ионизацией молекул СН3СООН пренебрегаем, так как СН3СООН
является слабым электролитом и не участвует в создании ионной си-
лы. Рассчитываем ионную силу раствора:

μ = 0,5 (0,01 · 12 + 0,005 · 22) = 0,015.



6

По табл. 1 приложения определяем приближенные значения
-+ 2

4SONa
ff  и вычисляем активности ионов:

;109,80089,001,089,0 3
Na

-×==×=×= +++ NaNa cfа

.1015,300315,0005,063,0 3
2
4

2
4

2
4

-×==×=×= --- SOSOSO cfa

ПРИМЕР 2. Рассчитайте коэффициент активности для 0,1 М рас-
твора гидроксида натрия и сравните его с экспериментально найден-
ной величиной 0,764.

Решение: Рассчитаем ионную силу раствора:

;1,0)11,011,0(
2
1)(

2
1 2222 =×+×=+= --++ OHOHNaNa zczcm

По формуле Дебая–Хюккеля находим f±:

120,0
1,01
1,05,0

1

z5,0
lg Na =

+
=

+
=-

-+

± m

mOHz
f ; f = ± 0,757

Как видно, в данном случае рассчитанное и экспериментально
найденное значения коэффициента активности близки; различие со-
ставляет 0,8 %.

Часто при расчетах сложных равновесий коэффициенты активно-
сти принимают равными единице. В этих случаях рассчитанные вели-
чины коэффициентов активности могут быть далекими от истинных;
влияние химических факторов гораздо больше, чем электростатиче-
ских сил, поэтому пренебрежение последними при расчетах сложных
равновесий не вносит ощутимой погрешности в результаты.

ЗАДАНИЯ
1. Вычислить ионную силу и активность ионов в 0,01 М раство-

ре хлорида калия.
2. Вычислить ионную силу и активность ионов в 0,005 М рас-

творе нитрата бария.
3. Вычислить ионную силу и активность ионов в 0,002 М рас-

творе сульфата цинка.
4. Вычислить ионную силу и активность ионов в растворе, в 1 л

которого содержится 0,005 моль нитрата меди и 0,001 моль сульфата
алюминия.

5. Вычислить ионную силу и активность ионов в 0,02 М раство-
ре соляной кислоты.
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6. Вычислить ионную силу и активность ионов в 0,003 М рас-
творе хлорида бария.

7. Вычислить ионную силу и активность ионов в 0,002 М рас-
творе сульфата алюминия.

8. Вычислить активность магния и железа ионов в растворе, в 1
л которого содержится 0,001 моль сульфата магния и 0,0005 моль нит-
рата алюминия.

9. Вычислить коэффициент активности и активность ионов в
0,005 М растворе хлорида цинка.

10. Вычислить активность ионов в растворе,  в 1  л которого со-
держится 0,001 моль сульфата калия-аммония.

11. Вычислить активность ионов водорода в растворе, в 1 л кото-
рого содержится 0,1 моль уксусной кислоты и 0,2 моль ацетата натрия.

12. Вычислить ионную силу и активность магния в растворе, в 1 л
которого содержится 0,01 моль сульфата магния и 0,01 моль хлорида
магния.

13. Вычислить приблизительное значение активности ионов ка-
лия, сульфата в 0,01М растворе сульфата калия.

14. Вычислить приблизительное значение активности ионов во-
дорода в 0,0005 М растворе серной кислоты, содержащем, кроме того,
0,0005 моль/л соляной кислоты. Считать, что серная кислота полно-
стью диссоциирует по обеим ступеням.

15. Вычислить ионную силу и активность магния в растворе, в 1 л
которого содержится 0,01 моль/л нитрата кальция и 0,01 М хлорида
кальция.

16. Вычислить ионную силу и активность ионов водорода в
0,005 н растворе соляной кислоты, содержащем, кроме того,
0,15 моль/л хлорида натрия.

17. Вычислить ионную силу и активность в 1 % (по массе) хлори-
да бария. Плотность раствора принять равной 1.

§2. РАСЧЕТ ЭКВИВАЛЕНТНЫХ МАСС

В основе объемного анализа лежит закон эквивалентов, согласно
которому вещества реагируют друг с другом в строго определенных
(эквивалентных) соотношениях.

Химический эквивалент – реальная или условная частица веще-
ства в кислотно-основной реакции химически равноценна одному иону
Н+, а в окислительно-восстановительной реакции – одному электрону.
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Реальная частица – ион, атом или молекула, условная частица – опре-
деленная часть (половина, треть и т.д.) иона, атома или молекулы.

В общем случае эквивалент любого вещества Х обозначают сле-
дующим образом: ( )úû

ù
êë
é C
Z*

1 , где Z *– число эквивалентности.

Число эквивалентности Z* – число ионов Н+ в кислотно-
основной реакции или число электронов в окислительно-
восстановительной реакции, которое химически равноценно одной
частице вещества Х.

Фактор эквивалентности 1/Z* – число, которое показывает,
какая доля реальной частицы Х эквивалентна одному иону Н+  в
кислотно-основной реакции или одному электрону в окислительно-
восстановительной реакции.

Химическое количество эквивалента вещества Х – ( )úû
ù

êë
é C
Z*

1п –

величина, численно равная отношению массы вещества Х к молярной
массе его эквивалента. Единица измерения – моль.

Расчет эквивалентов при использовании различных методов объ-
емного анализа производится на основании конкретных химических
реакций.

Так, в случае метода нейтрализации число эквивалентов рас-
считывается по числу Н+ или ОН--ионов, вступающих во взаимодейст-
вие.

ПРИМЕР 1. Н2СО3 + NaOH  NaHCO3 + H2O;

(NaOH) Z* = 1; f = 1/1 = 1;

(Н2СО3) Z* = 1; f = 1/1 = 1;

NaOHNaOHэСОН
СОН

СОНэ MММ
М

М === ;
1 32

32

32
.

ПРИМЕР 2. NaHCO3 + NaOH  Na2СО3 + H2O;

(NaOH) Z* = 1; f = 1/1 = 1;

NaHCO3 Z *= 1; f = 1/1 = 1;

NaOHэNaOHNaHCONaHCOэ MМMМ == ;
33

.
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ПРИМЕР 3 . Н2СО3 + 2NaOH  Na2CO3 + 2H2O;

(Н2СО3) Z* = 2; f = 1/2;

(NaOH) Z* = 1; f = 1/1 = 1;

NaOHэNaOH
СОН

СОэН MМ
М

М == ;
2

32

32
.

Если применяют метод осаждения, молекулярную массу делят
на число зарядов иона, участвующего в образовании осадка, и получа-
ют массу, эквивалентную (Мэ).

ПРИМЕР 4. ВаCl2 + Н2SО4 = ВаSО4↓ + 2HCl;

Ва2+ + SО4
2- = ВаSО4↓ ;

.
2

;
2

42

42

2

2

SOH
SOНэ

BaCl
эВаСl

M
М

M
М ==

ПРИМЕР 5. 3ZnCl2 + 2K4[Fe(CN)6] = K2Zn3[Fe(CN)6]2↓ + 6KCl;

3Zn2+ + 8 К+ + 2 [Fe(CN)6]4- = K2Zn3[Fe(CN)6]2↓ + 6K+;

( )[ ]
( )[ ]

( )[ ]
( )[ ] .

6

;
3

;
2

2
2

632

632

64

64

2

2

CNFeZnK
CNFeZnКэ

CNFeK
CNFeКэ

ZnCl
ZnClэ

M
М

M
М

M
М

=

=

=

В случае методов окисления-восстановления величина эквива-
лента окислителя равна молекулярной (ионной) массе окислителя, де-
ленной на число приобретенных электронов. Эквивалент восстанови-
теля равен молекулярной (ионной) массе восстановителя, деленной на
число отданных электронов.

ПРИМЕР 6. Na3AsO4 + 2KI + 2HCl = Na3AsO3 + I2 + H2O + 2KCl;

As5+O4
3- + 2I- + 2H+ = As3+O3

3- + I2 + H2O;
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.
1

;
235

4343

43

KJ
KJэ

AsONaAsONa
AsONaэ

MМ
MM

М ==
-

=

В косвенных определениях эквивалент определяемого вещества
равен эквиваленту титруемого заместителя.

ПРИМЕР 7. Для определения кальция методом перманганатомет-
рии кальций осаждают в виде СаС2О4. Осадок отделяют от раствора,
растворяют в соляной кислоте и титруют выделившуюся щавелевую
кислоту перманганатом калия в кислой среде:

5Н2С2О4 + 2КМnO4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O + 10CO2;

5С2О4
2- + 2МnO4

- + 8H+ = 2Mn2+ + 8H2O + 10CO2;

.
2

422

422

ОСН
ОСНэ

М
М =

Так как в осадке количество эквивалентов кальция равно количе-
ству эквивалентов щавелевой кислоты, то

.
2

2

2

+

+ = Са
Саэ

А
М

ЗАДАНИЯ

МЕТОД НЕЙТРАЛИЗАЦИИ
1. Чему равны эквивалентные массы в реакциях полной нейтра-

лизации следующих веществ: NaOH, H2SO4?
2. Чему равны эквивалентные массы в реакциях полной нейтра-

лизации следующих веществ: Na2CO3, HCl?
3. Чему равны эквивалентные массы в реакциях полной нейтра-

лизации следующих веществ: K2CO3, H3PO4?
4. Чему равны эквивалентные массы в реакциях полной нейтра-

лизации следующих веществ: NaHSO4, HNO3?
5. Сколько миллиграмм-эквивалентов вещества содержится в

0,1122 г едкого калия?
6. Сколько миллиграммов эквивалентов вещества содержится в

0,2533 г хромата бария?
7. Сколько миллиграммов эквивалентов вещества содержится в

0,2689 г двухлористой меди?
8. Сколько миллиграмм-эквивалентов серной кислоты нейтрали-

зуют 4,00 г едкого натра?
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9. Вычислить эквивалентную массу соды (Na2CO3) в реакции
нейтрализации до гидрокарбоната; до угольной кислоты?

10. Чему равна эквивалентная масса фосфорной кислоты при ее
нейтрализации до дигидрофосфата натрия; гидрофосфата; фосфата
натрия?

11. Вычислить эквивалентную массу гидросульфата калия; кар-
боната лития.

12. Рассчитать эквивалентную массу гидрата окиси кальция по
уравнениям реакции:

Са(ОН)2 + 2Н2SО4 = Са(НSО4)2 + 2Н2О;

Са(ОН)2 + Н2SО4 = СаSО4 + 2Н2О.

13. Вычислить эквивалентную массу сульфата алюминия, образо-
вавшегося в результате взаимодействия серной кислоты с гидроксидом
алюминия.

14. Рассчитать эквивалентную массу азота и аммиака в реакции
нейтрализации гидроокиси аммония соляной кислоты.

15. Рассчитать эквивалентную массу в реакции нейтрализации
сернокислого хрома (Cr2(SO4)3); хлорида висмута (BiCl3).

§3. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ КОНЦЕНТРАЦИИ

Способ выражения концентрации в объемном анализе зависит от
назначения раствора и характера компонентов, образующих раствор.

Концентрация растворов неорганических веществ в воде, которые
используются в качестве рабочих для титрования, выражается в грамм-
эквивалентах на 1 л раствора (молярная концентрация эквивалента, н.),
в молях на 1 л раствора (молярные растворы, М), в молях на 1 кг рас-
творителя (моляльные растворы, См), через титр рабочего раствора
(ТHCl) и титр рабочего раствора по определяемому веществу (ТHCl/NaOH).
Концентрация растворов, использующихся для вспомогательных опе-
раций (создания определенной среды, сдвига равновесия реакции в
нужную сторону, подавления гидролиза и пр.), выражается в граммах
на 100 г или 100 мл раствора (процентные растворы – массовая или
объемная доля растворенного вещества). Концентрацию растворов
двух неограниченно смешивающихся компонентов выражают в моль-
ных долях.

Концентрация, выраженная в процентах, показывает, какое весо-
вое (объемное) количество вещества содержится в 100 г раствора.
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Массовая доля растворенного вещества (ώ) выражается в долях
единицы, процентах (%), миллионных долях (млн-1). Массовая доля
численно равна отношению массы растворенного вещества т1 к общей
массе раствора:

( ) ( )
( ) %.1001 ×

-
C

=C
рарт

т
w

Объемная доля растворенного вещества (φ) выражается в долях
единицы, процентах (%) и численно равна отношению объема жидкого
или газообразного вещества V1 к общему объему раствора V:

( )
%.100)( 1 ×

C
=C

V
V

j

ПРИМЕР 1. Вычислить концентрацию раствора хлорида натрия,
приготовленного растворением 12,8 г соли в 250 мл воды.

Решение. т1= 12,8 г т = 250 + 12,8 = 262,8 г;

( ) %.87,4%100
8,262

8,12
=×=Cw

Для перехода от массы к его объему используют зависимость
т = V ρ.

Тогда

( ) .100×
×

=C
r

w
V

т

Концентрация, выраженная в молях, показывает, какое количест-
во молей вещества растворено в 1 л раствора, и называется молярной
концентрацией вещества С (Х), (СМ):

.1000×
×

=
VМ

тСМ

ПРИМЕР 2. В 300 мл раствора содержится 40 г сульфата натрия.
Определите молярную концентрацию раствора.

Решение. I способ

М(Na2SO4) = 142 г/моль.

Найдем количество соли:
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n (Na2SO4) 28,0
142
40

===
M
m  моль,

Рассчитаем молярную концентрацию раствора:
в 300 г раствора – 0,28 моль вещества,
в 1000 г раствора – х моль вещества.

Решив пропорцию, получим х = 0,93 моль.

См = 0,93 моль/л.

Решение. II способ

Молярную концентрацию раствора также можно рассчитать по
формуле, подставив соответствующие значения:

93,0
300142

100040
=

×
×

=МС  моль/л.

Концентрация раствора, выраженная через моляльность (См),
рассчитывается по аналогичной формуле, только вместо объема рас-
твора берется масса растворителя (1 кг):

( )
( )

.
лярm

XnСм -
=

Разница между молярностью и моляльностью разбавленных рас-
творов незначительна. Однако в тех случаях, когда измерения прово-
дят при различных температурах, рекомендуется концентрацию выра-
жать в моляльностях, так как моляльность раствора не изменяется при
изменении температуры.

Молярная концентрация эквивалента вещества (эквивалент-

ная концентрация Сн) ( )÷
ø
ö

ç
è
æ C
Z*

1С показывает, какое количество грамм-

эквивалентов вещества растворено в 1 л раствора:

n ( )÷
ø
ö

ç
è
æ C
Z*

1 =
эМ

т ; ( )÷
ø
ö

ç
è
æ C
Z*

1С =
( )

( )рарV

п

-

÷
ø
ö

ç
è
æ C
Z*

1

٠1000,

где Мэ – масса эквивалентная:

Н3РО4 + NaOH = NaН2РО4 + Н2О    Z* = 1;
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f = 1/1 = 1; Мэ = М = 98 г/моль.

Грамм-эквивалент Н3РО4 в данном случае равен значению моляр-
ной массы вещества, выраженной в граммах (1 моль).

Н3РО4 + 2NaOH = Na2НРО4 +2Н2О   Z* = 2;

f = 1/2; Мэ = М/2 = 49 г/моль.

Грамм-эквивалент Н3РО4 здесь равен половине значения моляр-
ной массы вещества (1/2 моль).

Н3РО4 + 3NaOH = Na3РО4 + 3Н2О   Z* = 3;

f = 1/3; Мэ = М/3 = 32,7 г/моль.

Грамм-эквивалент Н3РО4 в этом случае равен 1/3 значения моляр-
ной массы вещества (1/3 моль).

ПРИМЕР 3. Рассчитать эквивалентную концентрацию раствора
гидроксида калия, приготовленного растворением 11,2 г препарата в
200 мл воды. Плотность полученного раствора равна 1,04 г/мл.

Решение. I способ

Эквивалентная масса КOH в реакциях нейтрализации равна его
молекулярной массе. Поэтому концентрацию раствора можно рассчи-
тать по формуле

Сн = н985,0
2,21156

100004,12,11
=

×
×× ,

где масса раствора равна 200 + 11,2 = 211,2 г.

Решение. II способ

Рассчитаем массу полученного раствора:

m = m(KOH) + m(Н2О); m = (200 + 11,2) = 211,2 г.

Объем полученного раствора составляет

V = m/ρ; V = 211,2/1,04 = 203 (мл) = 0,203 (л).

Определяем количество гидроксида калия, растворенного в воде.
Эквивалентная масса NaOH в реакциях нейтрализации равна молеку-
лярной массе. Поэтому   Z* = 1; f = 1/1 = 1.

n(KOH) = m(KOH)/M(KOH); n(KOH) = 11,2/56 = 0,2 моль.
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Эквивалентная концентрация раствора гидроксида калия  равна

Сн = n(KOH)/V; Сн = 0,2/0,203 = 0,985 н

ПРИМЕР 4. Рассчитать эквивалентную концентрацию раствора
перманганата калия, приготовленного растворением 18 г препарата,
предназначенного для титрования в кислой среде, в 250 мл воды.

Решение. В кислой среде ион марганца восстанавливается из се-
ми – до двухзарядного, т.е. в реакции окисления-восстановления уча-
ствуют 5 электронов. Поэтому Z* =5; f = 1/5

г
М

М KMnO
э 61,31

5
03,158

5
4 === ; нСн 12,2

26861,31
100018

=
×

×
= .

Концентрация, выраженная через титр, показывает, какое количе-
ство растворенного вещества в граммах содержится в 1 мл рабочего
раствора. Титр рассчитывается по формуле

.
1000

эн МСТ ×
=

ПРИМЕР 5. Рассчитайте титр 0,08 н раствора соляной кислоты.

Решение. Эквивалентная масса соляной кислоты равна молеку-
лярной массе HCl, поэтому

002918,0
1000

47,3608,0
=

×
=HClТ  г/мл.

Титр по определяемому веществу показывает, какое количество
определяемого вещества (в граммах) эквивалентно одному миллилит-
ру рабочего раствора данной концентрации:

.
1000

....
..

вавопредэраррабн
вавопредрар

МС
Т --

--

×
=

ПРИМЕР 6. Рассчитать титр 0,1 н раствора едкого натрия по ук-
сусной кислоте.

Решение. М(СН3СООН) = 60,05 г    Z* = 1; f = 1/1 = 1; Мэ = М

млгТ COOHCHNaOH /006005,0
1000

05,601,0
3/ =

×
= .
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Молярная доля растворенного вещества (χ) – выражается в до-
лях единицы или процентах (%) и численно равна отношению химиче-
ского количества растворенного вещества п1 к суммарному числу моль
всех компонентов раствора å iп :

( ) ( )
%100×

C
=C
å i

i

n
n

c .

Число молей каждого компонента равно
i

i
i M

m
п = ,

где тi – масса компонентов; Мi – молекулярная масса.

1........21 =+++ iccc .

ПРИМЕР 7. К 200 мл воды добавлено 350 мл этилового спирта.
Рассчитать количество мольных долей каждого компонента смеси.

Решение. Мольная доля воды

.61,0
6,78,11

8,11

46
350

18
200

18
200

1 =
+

=
+

=c

Мольная доля спирта

;39,0
6,78,11

6,7

46
350

18
200

46
350

2 =
+

=
+

=c

139,061,021 =+=+ cc .

3.1 ПЕРЕВОД ЗНАЧЕНИЙ КОНЦЕНТРАЦИИ
РАСТВОРА ИЗ ОДНИХ ЕДИНИЦ В ДРУГИЕ

Если концентрация выражена в весовых процентах ω (%),  то для
перехода к концентрации, выраженной через молярную концентрацию
эквивалентов, можно использовать формулу

лэквг
М

С
э

н /
100

1000
×

×
××

=
wr .
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ПРИМЕР 8. Рассчитать молярную концентрацию эквивалентов
12 %-ного раствора серной кислоты (ρ = 1,085).

Решение. Масса, эквивалентная серной кислоте, равна 49, так как
Z* = 2; f = 1/2.

Масса раствора равна m = V·ρ; m = 1000·1,085 = 1085 г.
Рассчитаем, сколько г Н2SО4 содержится в 1085 г раствора:
12 г Н2SО4 содержится в 100 г раствора;
х г Н2SО4 содержится в 1085 г раствора.

x = г2,130
100
108512

=
× ; лэквгСн /65,2

49
2,130

×== .

Молярную концентрацию эквивалентов можно рассчитать по
формуле

лэквгСн /65,2
49100
100012085,1 ×=

×
××= .

Для перехода от процентной концентрации к молярной использу-
ют аналогичную формулу, в которую вместо эквивалентной массы
подставляют молекулярную массу растворенного вещества.

ПРИМЕР 9. Рассчитать молярность 13,7 %-ного раствора углеки-
слого натрия, плотность которого 1,145.

Решение. Масса раствора равна

m = V·ρ; m = 1000·1,145 = 1455 г.

Рассчитаем, сколько г NaHCO3 содержится в 1145 г раствора:
13,7 г NaHCO3 содержится в 100 г раствора;
х г NaHCO3 содержится в 1145 г раствора.

х = г9,156
100

11457,13
=

× лмольСм /48,1
106

9,156
== .

Молярную концентрацию можно рассчитать по формуле, подста-
вив соответствующие значения:

лмольСМ /48,1
106100

10007,13145,1
=

×
××

= .

Для вычисления моляльности раствора, содержащего ω вещества,
используем формулу

( ) лярастворитегмоль
М

См .1000/
100

1000
×-

×
=

w
w

.
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ПРИМЕР 10. Рассчитать моляльность 8 %-ного раствора азотной
кислоты.

Решение. 8 г азотной кислоты находится в (100-8) г растворителя;
х г азотной кислоты находится в 1000 г растворителя.

x = г96,86
8100
81000
=

-
× .

Найдем количество моль азотной кислоты, растворенной в 1000 г
растворителя:

n = 86,96/63,02 = 1,39 моль; См = 1,39 моль/л.

Моляльную концентрацию можно рассчитать по формуле, под-
ставив соответствующие значения:

( ) лярастворитегмольСм 1000/39,1
02,638100

10008
=

×-
×

= .

Растворы готовят из навесок, если исходное вещество твердое,
или методом разбавления, если вещество находится в виде раствора.
Основная расчетная формула, применяющаяся при приготовлении рас-
творов методом разбавления:

Сн1·V1 = Cн2 · V2,

где Сн1 и V1 – молярная концентрация эквивалентов и объем исходно-
го раствора; Cн2 и V2 – молярная концентрация эквивалентов и объем
приготовленного раствора.

ПРИМЕР 11. Рассчитать, какое количество 2,0 н серной кислоты
необходимо взять для приготовления 300 мл 0,07 н раствора.

Решение. Сн1 = 2,0; Сн2 = 0,07; V1 = х; V2 = 300;

2,0 · х = 0,07 · 300;

млх 5,10
0,2
30007,0

=
×

= .

Массу навески (в г) для приготовления определенного объема
V раствора с заданной молярной концентрацией эквивалентов рассчи-
тывают по формуле
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g =
1000

VMС эN ×× ,

где CN – нормальная концентрация рабочего раствора; Мэ –  масса эк-
вивалентная определяемого вещества; V – объем раствора определяе-
мого вещества.

ЗАДАНИЯ
1. Чему равна молярная концентрация и молярная концентрация

эквивалентов 0,05 %-ного раствора серной кислоты (ρ = 1,032 г/см3)?
2. Чему равна молярная концентрация эквивалентов 0,15 M рас-

твора фосфорной кислоты?
3. Чему равна молярная концентрация эквивалентов, молярная и

процентная концентрации раствора, содержащего 1,4 г гидроксида
натрия в 196 мл воды (ρ = 1 г/см3)?

4. Чему равна молярная концентрация эквивалентов, молярная и
процентная концентрации раствора, содержащего 2 г хлорида натрия в
100 мл воды

5. Чему равна молярная концентрация эквивалентов, молярная и
процентная концентрации раствора, содержащего 6 г хлорида кальция
в 100 мл воды  (ρ = 1 г/см3).

6. Вычислить массовую процентную концентрацию раствора,
полученную растворением 50 г вещества в 1,5 дм3 Н2О.

7. Вычислить молярную концентрацию эквивалентов, молярную
концентрацию раствора H2SO4,  в 20  см3 которого содержится 1,74 г
растворенного вещества.

8. Вычислить молярную концентрацию эквивалентов 10 %-ного
раствора НNО3 (ρ = 1,056 г/см3).

9. Вычислить молярную и процентную концентрации хлорида
натрия, приготовленного растворением 12,8 г соли в 250 мл H2O.

10. Вычислить молярную и процентную концентрации раствора,
приготовленного растворением 18,5 г ВаСl2 · 2H2O в 200 мл H2O .

11. Рассчитать процентную и молярную концентрации, молярную
концентрацию эквивалентов раствора едкого натра, приготовленного
растворением 32,2 г препарата в 250 мл H2O.

12. Рассчитать молярную концентрацию и молярную концентра-
цию эквивалентов 13,7 %-ного раствора Nа2СО3 (ρ = 1,145 г/см3).

13. Сколько граммов Nа2SО4 необходимо взять, чтобы пригото-
вить 500 мл 0,1 М раствора?

14. Сколько граммов Н2SО4 содержится в 10 мл 0,05 н раствора?
15. Чему равна молярная концентрация эквивалентов и молярная

концентрация 40 %-ного раствора СаСl2 (плотность 1,396 г/см3)?
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16. Вычислить молярную концентрацию 10%-ного раствора NН3
(ρ = 0,958 г/см3).

17. Сколько граммов NаСl содержится в 15 мл раствора, имеюще-
го молярную концентрацию эквивалентов, равную 0,1?

18. Рассчитать процентную и молярную концентрации, молярную
концентрацию эквивалентов едкого натра в растворе, содержащем
0,02 г щелочи в 98 мл Н2О (ρ = 1,06 г/см3).

19. Сколько граммов Н2SО4 содержится в 5  л раствора,  если на
титрование 25,0 мл этого раствора израсходовано 22,5 мл 0,095 н рас-
твора КОН.

20. Рассчитать молярную концентрацию и молярную концентра-
цию эквивалентов 8 %-ного раствора НNО3.

21. В 400 мл раствора содержится 1,2602 г азотной кислоты. Оп-
ределить молярность и молярную концентрацию эквивалентов в рас-
творе.

22. Сколько граммов аммиака содержится в 250 мл 0,02 н раст-
вора?

23. Сколько миллиграммов серной кислоты содержится в 2,0 мл
0,1 М раствора ее?

24. Какова процентная концентрация 6,0 н раствора соляной ки-
слоты, если его плотность 1,108 г/см3?

25. Сколько миллилитров 8,00 н серной кислоты требуется для
приготовления 1л 5,0 н раствора?

26. Какова процентная концентрация 2,0 н раствора едкого натра,
если плотность его 1,073 г/см3?

27. Рассчитать количество миллилитров 70 %-ной уксусной ки-
слоты, необходимое для приготовления 0,02 н раствора?

28. Какое количество 0,1 н раствора можно приготовить из 250 мл
40 %-ной хлорной кислоты (НСlО4), плотность которой 1,30 г/см3?

29. К 250 мл 0,6 М раствора сульфата магния добавили 100 мл
0,2 М раствора хлорида калия. Определить концентрацию каждого из
веществ в полученном растворе.

30. К 500 мл 0,50 н раствора нитрата натрия добавили 200 мл
1,00 н раствора хлорида бария. Какая концентрация каждого вещества
в растворе?

31. Какой объем 15 н раствора азотной кислоты необходимо
взять, чтобы получить 2 л 5 н раствора?

32. Рассчитать молярную концентрацию, молярную концентра-
цию эквивалентов и титр раствора карбоната калия, приготовленного
растворением 1,3800 г К2СО3 в 250 мл воды.

33. Смешали 250 мл 0,100 н и 100 мл 0,0500 н раствора едкого на-
тра. Рассчитать молярную концентрацию эквивалентов и титр полу-
ченного раствора по серной кислоте.
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34. Рассчитать массу азотной кислоты,  содержащуюся в 500  мл
раствора, если титр его равен 0,0063 г/мл.

ЗАДАНИЯ

ТИТР
1. Какова молярность и молярная концентрация эквивалентов

щавелевой кислоты, если титр ее равен 0,0045 г/мл?
2. Рассчитать молярную концентрацию эквивалентов раствора

уксусной кислоты, если ее титр по едкому кали равен 0,0028 г/мл.
3. Рассчитать титр 0,2500 н раствора бензойной кислоты.
4. Определить титры хлорной кислоты по аммиаку и едкому ка-

ли, если раствор ее приготовлен из навески 0,201 г, растворенной в
мерной колбе на 500 мл.

5. Сколько граммов уксусной кислоты содержится в 30,5 мл и
8,5 мл раствора, титр которого равен 0,00368 г/мл?

6. Рассчитать титр азотной кислоты по окиси кальция, если титр
ее по растворенному веществу равен 0,00126 г/мл.

7. Рассчитать молярную концентрацию эквивалентов раствора
циановой кислоты, если титр ее равен 0,01075 г/мл.

8. На титрование 21,5 мл раствора серной кислоты израсходова-
но 20 мл 0,1 н NаОН. Рассчитайте титр и молярную концентрацию
эквивалентов раствора серной кислоты.

9. Рассчитать титр 0,25 н раствора бензойной кислоты.
10. Рассчитать массу серной кислоты,  содержащуюся в 300  мл

раствора, если титр его равен 0,0042 г/мл.
11. Рассчитать титр 0,08 М раствора серной кислоты.
12. Рассчитайте молярную концентрацию и молярную концен-

трацию эквивалентов, если известно, что Т 42soН = 0,0047 г/мл.
13. Рассчитать титр йодноватой кислоты по аммиаку, если титр ее

по растворенному веществу равен 0,00352 г/мл.
14. Рассчитать титр раствора хлорида натрия в 0,5 М растворе.
15. Рассчитать массу азотной кислоты,  содержащейся в 500  мл

раствора, если титр его равен 0,0063 г/мл.
16. Рассчитать массу серной кислоты, содержащейся в 300 мл

раствора, если титр его равен 0,0042 г/мл.
17. Рассчитать массу НNО3, содержащуюся в 500 мл раствора, ес-

ли Т = 0,0063 г/мл.
18. Рассчитать Cм, CN раствора Н2С2О4, если титр равен

0,0045 г/мл.
19. Найти молярную концентрацию эквивалентов раствора НСl,

если титр его равен 0,003592 г/мл.
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20. Чему равна молярная концентрация эквивалентов и титр рас-
твора НNО3, если на титрование 20,0 мл его израсходовано 15 мл
0,12 н раствора NаОН?

21. При стандартизации раствора соляной кислоты на титрование
0,09535 г тетрабората натрия (Мэ = 190,7) израсходовано 35,0 мл этого
раствора. Рассчитайте титр и молярную концентрацию эквивалентов
НС1.

§4. РАСЧЕТ ЗНАЧЕНИЙ рН

В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Для сильной кислоты

рН = – lg[H+];

для сильного основания

рН = 14 – рОН;

для слабой кислоты

рН = ½ рКк – ½ lgСк;

для слабого основания

рН = 14 – ½ рКо + ½ lgСо;

для буферной смеси (кислой)

рН = рКк – lgСк/Сс ;

для буферной смеси (щелочной)

рН = 14 – рКо + lgCO/CC;

для соли сильного основания и слабой кислоты

рН = 7 + ½ рКк + ½ lgСс ;

для соли слабого основания и сильной кислоты

рН = 7 – ½ рКосн – ½ lgСс ;

для соли слабого основания и слабой кислоты

рН = 7 + ½ рКо – ½ lgСс ;
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для смеси двух слабых кислот, если К1 ≈ К2 и С1 ≈ С2,

рН = – lg ( ) ;21 СКК ×+

для смеси двух слабых кислот, если К1 > К2 и С1 > С2,

рН = – lg ( ) .11 СК ×

4.1 СИЛЬНЫЕ КИСЛОТЫ И ОСНОВАНИЯ

ПРИМЕР 1. Рассчитать аН
+ и раН, рН 0,01 н, раствора соляной ки-

слоты.

Решение. аН
+ = [ ] ;+×+

H
fН раН= [ ] +×- +

H
fHlg

Ионная сила μ 0,01 н раствора соляной кислоты равна

μ = ½ (0,01· 12 + 0,01· 12) = 0,01 = 10-2.

Поэтому коэффициент активности можно рассчитать по рас-
ширенному уравнению Дебая–Хюккеля или найти в соответствующей
справочной литературе.

Для μ = 0,01; faH+ = 0,89; аН+= 0,89·0,01 = 0,0089;

раН = – lg0,0089 = 2,05.

Если рассчитать значение рН без учета коэффициента активности,
получаем рН = – lg10-2 = 2; Разница составляет %44,2100

05,2
05,0

=× .

ПРИМЕР 2. Рассчитать рН в 0,02 М растворе NаОН .

Решение: NаОН  Nа+ + ОН-

[ОН-] = СNaOH = 0,02 = 2 · 10-2;

рОН = – lg[OH-] = – lg2 · 10-2 = 1,7;

рН = 14 – рОН = 14 – 1,7 = 12,3.

ЗАДАНИЯ
1. Вычислите рН, раН 0,1 % раствора NаОН.
2. Рассчитайте рН, раН 0,5 % раствора Н2SО4 .
3. Вычислите рН, раН 0,05 н Ва(ОН)2 .
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4. Рассчитайте рОН и рН, раН едкого натра, если 250 мл раство-
ра содержит 3,6 г NаОН.

5. Рассчитайте рН, раН 0,12 % раствора Н2SО4 (р = 1,085 г/см3).
6. Вычислите рН, раН 0,02 н раствора соляной кислоты.
7. Вычислите рН,  раН раствора, если в 150 мл его содержится

1,47 г Н2SО4.
8. Вычислите рН, раН 0,03 н раствора гидроокиси калия.
9. Рассчитайте рН, раН раствора, полученного растворением

0,7875 г НNО3 в 250 мл Н2О.
10.  Рассчитайте рН, раН 0,05 % раствора едкого натра.
11.  Вычислите рН, раН 0,05 н раствора серной кислоты.
12.  Вычислите рН НСl с учетом коэффициента активности, если

в 700 мл раствора содержится 9,15 г НСl.
13.  Рассчитайте рН, раН 0,2 % раствора серной кислоты.
14.  Вычислите рН,  раН едкого кали,  если в 200  мл раствора со-

держится 4 г его.
15.  Рассчитайте рН, раН растворов, если к 10 мл 0,15 н раствора

НСl прибавлено 8, 12, 20 мл 0,1 н раствора NаОН.
16.  Вычислите рН 0,1 н раствора НСl (с учетом коэффициента

активности).
17.  Вычислите рН,  раН раствора, если в 150 мл его содержится

1,47 г Н2SО4 .
18.  Вычислите рН, раН 0,01 н раствора хромовой кислоты.
19.  Вычислите рОН раствора, в 200 мл которого содержится 2,8 г

едкого натра и 1,74 г К2SО4 (с учетом коэффициента активности).

4.2 СЛАБЫЕ КИСЛОТЫ И ОСНОВАНИЯ

В водном растворе слабая кислота диссоциирует согласно уравне-
нию

НАn  Н+ + Аn-.

Применим закон действующих масс:

КНАn = [ ][ ]
[ ] ,
HAn

АnН -+

 так как [Н+] = [Аn-], то [ ]
[ ] =

+

nНА
Н

.

2

 КНАn

или

[H+] = [ ]HAnKHAn  рН = - lg[H+] = - lg [ ]HAnKHAn ;

рН = ½ рКк – ½ lgСк.
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Аналогично выводится уравнение для расчета [ОН-] в слабых ос-
нованиях:

[ОH-] = [ ]KtOHKКtOH ;

р[ОН-] = – lg [ ]KtOHKКtOH  = ½ рКосн – ½ lgСосн.;

рН = 14 – р[OH-];

рН = 14 – ½ рКо + ½ lgСо.

ПРИМЕР 3. Рассчитать рН в 0,1 М растворе уксусной кислоты.

Решение. CН3COOН  CН3COO- + Н+.
Уксусная кислота – слабый электролит, Кд = 1,74 · 10-5,

[H+] = [ ]HAnKHAn ;

[H+] = 1,32 · 10-3;

рН = – lg1,32 · 10-3 = 3,88.

ПРИМЕР 4. Рассчитать рН в 0,02 М растворе NH4OH.

Решение. NH4OH – слабый электролит, Кд = 1,76 · 10-5.
В формулу подставляем значения и получаем

[ОH-] = [ ]KtOHKКtOH  = 1,88 · 10-4;

р[ОН-] = 3,7;

рН = 14 – 3,7 = 10,3.

ЗАДАНИЯ
1. Рассчитайте рН 0,5 %-ного раствора НСООН

(КНСООН = 1,8 · 10-4).
2. Вычислите рН раствора, в литре которого находится 2,3 г NН3

(Кд = 1,76 · 10-5).
3. Вычислите рН раствора, 200 мл которого содержит 0,45 г азо-

тистой кислоты (Кд = 5,1 · 10-4).
4. Рассчитайте молярную концентрацию эквивалентов в раство-

ре NН4ОН, если рН = 10,8 (Кд = 1,76 · 10-5).
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5. Вычислите рН 0,02 н раствора дихлоруксусной кислоты
(Кд = 5 · 10-2).

6. Определить концентрацию раствора уксусной кислоты, зна-
чение рН = 4,7 (Кд = 1,75 · 10-5).

7. Рассчитайте рН 0,1 н раствора азотистой кислоты
(Кд = 5,1 · 10-4).

8. Рассчитайте рН 0,3 н раствора пиперидина (Кд = 1,3 · 10-3).
9. Рассчитайте рН раствора столового уксуса (9%-ного раствор

уксусной кислоты) (Кд = 1,75 · 10-5).
10. Вычислите рН 0,215 н раствора уксусной кислоты

(Кд = 1,75 · 10-5).
11. Вычислите рН и рОН 0,05 н и 0,0005 н раствора NН4ОН

(Кд= 1,76 · 10-5).
12. Определить рН 0,015 н раствора валериановой кислоты

(Кд = 1,4 · 10-5).
13. Определить рН 0,2 %-ного раствора NН2ОН (Кд = 1,4 · 10-5).
14. Чему равно значение рН 0,2 %-ного раствора НСООН

 (Кк-ты= 1,8 · 10-4)?
15. Вычислить рОН и рН раствора NН4ОН с концентрацией

0,001 М (Ка=1,7 · 10-5).

4.3 ГИДРОЛИЗ КАТИОНОВ И АНИОНОВ

Помимо кислот и оснований, растворы которых отличаются соот-
ветственно кислой и щелочной реакцией, растворы многих солей так-
же имеют кислую или щелочную реакцию. Водные (и неводные) рас-
творы солей подвергаются гидролизу. Кислая среда характерна для
растворов солей, образованных катионами слабых оснований и анио-
нами сильных кислот (NH4Cl):

NH4Cl + H2O  NH4OH + HCl;

NH4
+ + H2O  NH4OH + H+.

Применим закон действующих масс:

К[H2O] = [ ][ ]
[ ] ;

4

4
+

+

NH
HOHNH  К [H2O] = Кг.

Умножим и разделим левую часть уравнения на [ОН- ], получим

[ ][ ] [ ]
[ ] [ ] К

ОНNH
ОНHOHNH

=
×

×
-+

-+

4

4
г;
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Kw = [Н+][ОН-]; Kг =
осн

W

K
К

.

Из уравнения следует, что

[NH4
+] = [H+],

тогда

осн

W

K
К

 =
[ ]
[ ];4

2

+

+

NH
H  [H+] =

оснд

солиW

К
CК

.

× = солиг СК × ;

рН = 7 – ½ рКосн – ½ lgСс .

Щелочная среда характерна для растворов солей, образованных
катионами сильных оснований и анионами слабых кислот (KCN):

CN- + H2O  НCN + ОН- .

Аналогично выводится уравнение для расчета [ОН-]. В результате
получим

[ОH-] =
кислд

солиW

К
CК

.

× = солиг СК × ;

рОН = – lg [OH-];

рН = 14 – рОН;

рН = 7 + ½ рКк + ½ lgСс.

ЗАДАНИЯ
1. Вычислите рН 0,005 М раствора NH4NO3.
2. Вычислите рН 0,082 %-ного раствора CН3COONa.
3. Вычислите рН 0,5 %-ного раствора NH4Cl.
4. Растворить рН раствора 0,03 н раствора соли К3РО4.
5. Рассчитайте рН 0,1 н раствора НСООNа.
6. Вычислите рН 0,02 н раствора щавелевокислого натрия.
7. Вычислите рН 0,02 н раствора NН4СООН.
8. Рассчитайте рН 0,2 н раствора NаНСО3 .
9. Вычислите рН 3 %-ного раствора NаНS.
10. Вычислите рН 0,06 н раствора НСООК.
11. Определите рН 0,01 н раствора КСN.
12. Вычислите активность ионов Н+ и раН 0,05 н раствора NН4Сl.
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13. Рассчитайте рН 0,5 н Nа2НРО4.
14. Вычислите рН 0,25 н КНСО3.
15. Вычислите рН 0,3 н NаН2РО4.

4.4 БУФЕРНЫЕ РАСТВОРЫ

Растворы, содержащие одновременно какую-либо слабую кислоту
и ее соль и оказывающие буферное действие (способность поддержи-
вать постоянное значение рН), называются кислыми буферными рас-
творами (рН < 7).

Например:

ацетатный буфер (СН3СООН + СН3СООNа) рН ≈ 5;

формиатный буфер (НСООН + НСООNа) рН ≈ 2.

Растворы, содержащие одновременно какое-либо слабое основа-
ние и его соль и оказывающие буферное действие, называются основ-
ными буферными растворами (рН > 7).

Например:

аммиачно-аммонийный буфер (NН4ОН +NH4Cl) рН ≈ 9.

В буферном растворе содержится слабая кислота НАn и ее соль
МеАn. Запишем выражение для константы ионизации:

КНАn =
[ ][ ]
[ ] ,
HAn

АnН -+

где НАn – слабая кислота. Она присутствует в растворе почти исклю-
чительно в виде неионизированных молекул, так как одноименные
ионы (Аn-) практически полностью подавляют ее ионизацию, т. е.
[НАn] = СНАn .

С другой стороны, поскольку соль МеАn диссоциирована полно-
стью, а кислота ионизирована очень слабо, почти все имеющиеся в
растворе Аn- – анионы получены в результате ионизации соли, причем
каждая молекула соли дает один анион Аn- .

Отсюда следует, что [Аn-] ≈ САn- ≈ СМеАn ;

[H+] =
соли

кислр

МеАn

Аnр

С
CК

C
СК ×

=
× ;
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– lgCH+ = – lg Kp – lg
соли

кисл

С
С ;

рН = рКр – lg
соли

кисл

С
С .

Аналогично выводится уравнение для расчета рН в щелочном бу-
ферном растворе:

рОН = рКр – lg
соли

осн

С
С ;

рН = 14 – рКр + lg
соли

осн

С
С .

ПРИМЕР 5. Рассчитать рН раствора, полученного при титрова-
нии 100 мл 0,08 н раствора уксусной кислоты 15 мл 0,1 н раствора ед-
кого натра.

Решение. При титровании до точки эквивалентности образуется
буферная смесь, состоящая из неоттитрованной СН3СООН и образо-
вавшегося СН3СООNа.

ССН3СООН = н057,0
15100

1,01508,0100
=

+
×-×

;

ССН3СООNa = ;013,0
15100
1,015 н=

+
×

рН = рК – lg 11,4647,076,44,4lg76,4
013,0
057,0lg76,4 =-=-=-=

с

к

С
С .

ЗАДАНИЯ
1. Буферная смесь образована из 50 см3 0,1 н СН3СООН и 20 см3

0,2 н СН3СООNа. Вычислите рН.
2. Во сколько раз изменится концентрация кислоты,  если к

100 см3 0,05 н СН3СООН прибавить 0,082 г безводного СН3СООNа?
3. Вычислите рН раствора,  полученного смешиванием 150  мл

0,08 н НСООН и 180 мл 0,15 н НСООК.
4. Раствор содержит 0,05 н NН3 и 0,1  н NН4Сl. Определить рН

раствора.  Как изменился рН раствора при прибавлении к 1  дм3 этого
раствора 0,01 моль: а) NаОН; б) НСl?
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5. Вычислите рН раствора, полученного смешиванием 50 см3

0,1 н СН3СООН с 30 см3 0,1 н NаОН.
6. Сколько граммов твердого НСООNа нужно растворить

в 100 мл 0,05 н НСООН, чтобы получить раствор с рН = 4,0?
7. Вычислите рН смеси (1:1) 0,05 н раствора уксусной кислоты и

0,01 н раствора уксуснокислого натрия.
8. Вычислите рН раствора, приготовленного смешиванием 50 мл

0,05 н раствора NН4ОН и 60 мл 0,01 н раствора НСl .
9. Какова должна быть концентрация КСN в 0,1 н растворе НСN,

чтобы рН был равен 7?
10. Вычислите рН растворов, полученных при смешивании 0,1 н

раствора гидроокиси аммония и 0,1 н хлористого аммония в соотно-
шении 1:4.

11. Вычислите рН раствора, полученного смешиванием 45 мл
Н2О, 3 мл 0,2 н раствора муравьиной кислоты и 5 мл 0,5 н гидроокиси
аммония.

12. К 15мл 0,05 н раствора уксусной кислоты добавили 20 мл
0,02 н раствора едкого кали. Определить рН полученного раствора.

13. Определите рН раствора, полученного после смешивания
25 мл 0,1 н раствора гидроокиси аммония и 15 мл 0,1 н раствора НNО3.

14. К 150 мл Н2О добавили 12 мл 0,3 н раствора муравьиной ки-
слоты и 15 мл 0,1 н раствора аммиака. Вычислите рН смеси.

15. К 200 мл 0,25 н раствора гидроокиси аммония прибавлено
0,67 г безводного хлорида аммония. Вычислите рН полученного рас-
твора.

16. К 400 мл 0,1 н раствора уксусной кислоты прибавили 3,28 г
безводного ацетата натрия. Определите рН полученного раствора.

17. К 100 мл 0,15 н раствора NН4ОН добавили 50 мл 0,1 н раство-
ра НСl. Рассчитайте рН смеси.

18. В 50  мл 0,1  н NН4ОН растворено 0,535 г безводного NН4Сl.
Чему равно рН полученного раствора?

19. К 0,2 н раствору NН4ОН прилит равный объем 0,18 н раствора
НNО3. Рассчитайте рН полученного раствора.

20. Вычислите рН в 0,5 М Н3РО4 в присутствии 0,25 М NаН2РО4 .
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§5. ПОСТРОЕНИЕ КРИВЫХ ТИТРОВАНИЯ

При использовании метода нейтрализации кривые титрования
строятся в координатах рН – количество прибавленного рабочего рас-
твора (мл).

ПРИМЕР. Построить кривую титрования 100 см3 0,1 н раствора
NH4ОН 0,1 н раствором НСl.

Решение. Определяем рН в точках кривой титрования.

1. До начала титрования. В растворе находится слабое основа-
ние NH4ОН. Для вычисления рН используем формулу для слабых ос-
нований:

рН = 14 – ½ рКо + ½ lgСо;

рН = 14 – ½ lg 1,76 · 10-5 + ½ lg0,1 = 11,12.

2. При титровании до точки эквивалентности. В титриметриче-
ской смеси присутствуют неоттитрованный NH4ОН и образовавшаяся
при титровании соль NH4Сl. Кислотно-основная пара NH4

+-NH3 обла-
дает буферными свойствами,  рН в таких растворах вычисляют по
формуле

рН = 14 – рКо + lgCO/CC.

Оттитрованная часть основания превратилась в соль, поэтому от-
ношение CO/CC равно отношению числа миллилитров оттитрованного
основания (или к равному ему числу миллилитров прибавленной ки-
слоты).

В момент, когда оттитровано 50 % основания:

рН = 14 – рКо + lgCO/CC;

рН = 14 – 4,76 + lg50/50 = 9,34.

Прибавлено 90 % кислоты: рН = 14 – 4,76 + lg10/90 = 8,24.
Прибавлено 99 % кислоты: рН = 14 – 4,76 + lg1/99 = 7,24.
Прибавлено 99,9 % кислоты: рН = 14 – 4,76 + lg 0,1/99,9 = 6,24.
3. В точке эквивалентности NH4ОН полностью оттитрован и пе-

реведен в соль NH4Сl, которая подвергается гидролизу по катиону. рН
в растворе этой соли можно вычислить с использованием формулы
рН = 7 – ½ рКосн – ½ lgСс ;

рН = 7 – ½ · 4,76 – ½ lg0,1 = 5,12.
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4. После точки эквивалентности в растворе появляется избыток
0,1 мл сильной кислоты НСl:

рН = -lg[H+]; рН = – lg 3,4
1,200
1,01,0
=

×

Избыток соляной кислоты 1 мл:

рН = – lg 3,3
201

1,01
=

× .

Избыток соляной кислоты 10 мл:

рН = – lg 3,2
210

1,010
=

× .

Избыток соляной кислоты 100 мл:

рН = – lg 5,1
300

1,0100
=

× .

Область скачка титрования лежит в пределах значений рН от мо-
мента, когда осталось 0,1 мл неоттитрованного свободного основания,
до момента, когда прибавлено 0,1 мл сильной кислоты (в интервале
рН 6,24–4,3).

Точка эквивалентности не совпадает с точкой нейтрализации, из-
за гидролиза соли она сдвинута в слабо-кислую область (рН = 5,12).

Для определения точки эквивалентности в процессе титрования
нужно применить индикатор метиловый красный (рН = 4,2 – 6,2) или
метиловый оранжевый (рН = 3,1 – 4,0). При использовании метилового
оранжевого погрешность будет больше.

5.1 ОШИБКИ ТИТРОВАНИЯ

ПРИМЕР. Рассчитаем, чему равна индикаторная ошибка титро-
вания 0,1 н раствора NH4ОН 0,1 н раствором НСl с различными инди-
каторами:

а) метиловым красным;
б) фенолфталеином;
в) метиловым оранжевым.

Решение. Величина рН в точке эквивалентности равна 5,12.

а) При титровании NH4ОН с метиловым красным титрование за-
канчивается при рН = 6,2 вместо 5,12, поэтому возникает Н+ - ошибка:
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Н+ – ошибка = + %02,0100
10

210

1
1

1
5

+=×
×
×

-

-

V
V

.

б) С фенолфталеином – при рН = 9. В растворе находится некото-
рое количество неоттитрованного NH4ОН, т. е. необходимо рассчитать
основную ошибку:

МеОН – ошибка = %9,35
110

10010
14976,4

14976,4

-=
+
×

-+

-+

.

Из расчетов видно, что недотитрованного NH4ОН останется в рас-
творе 35,9 %.

в) При титровании NH4ОН с метиловым оранжевым титрование
заканчивается при рН = 4 вместо 5,12, поэтому возникает Н+ – ошибка:

Н+ – ошибка = + %2,0100
10

210

1
1

1
4

+=×
×
×

-

-

V
V

.

Как видно из расчетов, наименьшую погрешность мы получим
при титровании в присутствии метилового красного, наибольшую – с
фенолфталеином. Индикатор метиловый оранжевый тоже пригоден,
погрешность лежит в пределах допустимой нормы.

ЗАДАНИЯ
1. Раствор 0,2 н Н2SО4 оттитровали 0,2  н раствором NаОН на

90 %. Определить рН полученного раствора.
2. Рассчитать скачок титрования 0,2 н раствора НСl 0,2 н рас-

твором NаОН при недостатке и избытке 0,1 % эквивалентного количе-
ства.

3. Рассчитать рН в точке эквивалентности при титровании 0,5 н
раствора уксусной кислоты 0,5 н раствором NаОН.

4. Чему равно рН в нулевой точке при титровании раствора ук-
сусной кислоты едким натрием?

5. 0,05 н раствор НСООН нейтрализован на 50 % раствором
КОН. Чему равно значение рН раствора?

6. Рассчитать скачок титрования 0,5  н раствора NН4ОН 0,5 н
раствором соляной кислоты.

7. Рассчитать рН в точке эквивалентности при титровании 0,5 н
NН4ОН 0,5 н раствором НСl.

8. Рассчитать скачок титрования 0,1 н раствора масляной кисло-
ты 0,1 н раствором NаОН.

9. Рассчитать рН в точке эквивалентности и в нулевой точке при
титровании 0,1 н раствора масляной кислоты 0,1 н раствором NаОН.
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10. Рассчитать скачок титрования 0,15 н раствора дихлоруксус-
ной кислоты 0,15 н раствором КОН.

11. Рассчитать рН в точке эквивалентности и в нулевой точке при
титровании 0,15 н раствора дихлоруксусной кислоты 0,15 н раствором
КОН.

12. При каком рН следует закончить титрование 0,025 н раствора
NН4ОН 0,025 н раствором НСl?

13. Рассчитать рН в точке эквивалентности при титровании
0,025 н раствора NН4ОН 0,025 н раствором НСl.

14. Титрование 0,3 н циановой кислоты 0,3 н едким натром. Рас-
считать рН: в нулевой точке; при каком значении рН нужно закончить
титрование?

15. Рассчитать скачок титрования 0,3  н циановой кислоты 0,3  н
едким натром.

16. Определить рН раствора, если при титровании к 30 мл 0,1 н
раствора КОН прибавили 20 мл 0,1 н раствора НСl.

17. Раствор 0,05 н муравьиной кислоты нейтрализован 0,05 н рас-
твором КОН раствора на 90 %. Определить рН полученного раствора.

18. К 20 мл 0,1 н раствора НСl прибавили 30 мл 0,1 н раствор
NаОН. Чему равно значение рН полученного раствора с учетом изме-
нения объема?

Расчет результатов анализа проводят на основании закона экви-
валентности.

В точке эквивалентности объемы исследуемого и рабочего рас-
творов пропорциональны их нормальностям:

н

хн

x С
C

V
V .= ,

где V и Сн – объем и молярная концентрация эквивалентов рабочего
раствора; Vх и Сн.х – объем и молярная концентрация эквивалентов
исследуемого раствора.

Поэтому по количеству эквивалентов рабочего раствора, затра-
ченного на титрование, можно рассчитать количество эквивалентов
исследуемого вещества.

Результаты прямого титрования в граммах рассчитываются по
формуле

,
1000

100
:,

1000 /% bV
VМVС

тпроцентахвили
VМС

т
x

xэнэн
г ××

××××
=

××
=

где Сн – молярная концентрация эквивалентов рабочего раствора; Мэ –
масса эквивалентная определяемого вещества; ¢

xV  аликвотная часть
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исследуемого раствора, взятая для титрования;
xV  – исходный объем

раствора определяемого вещества; b  – навеска определяемого вещест-
ва.

ПРИМЕР 1. На титрование раствора КОН до точки эквивалент-
ности ушло 12 мл 0,08 н раствора соляной кислоты. Сколько граммов
едкого кали содержится в растворе?

Решение. гт 0539,0
1000

1,561208,0
=

××
=

ПРИМЕР 2. Рассчитать процентное содержание Na2CO3 в препа-
рате, если на титрование 10 мл раствора соды, приготовленного рас-
творением 2,0202 г навески ее в 250 мл воды, ушло 12 мл 0,1 н раство-
ра соляной кислоты.

Решение. %7,78
0202,2101000

100250531,012
=

××
××××

=т .

ЗАДАНИЯ
Построить кривые титрования, подобрать индикатор, рассчитать

индикаторную ошибку.

Вариант Определяемое вещество Титрант

1 0,1 М НСООН 0,1 М КОН

2 0,01 М С6Н5СООН 0,01 М NаОН

3 0,02 М СН3NН2 · Н2О 0,02 М НСl

4 0,1 М С2Н5NН2 · Н2О 0,1 М НСl

5 0,01 М (С2Н5)2 NН · Н2О 0,01 М НСl

6 0,025 М СН3СООН 0,025 М КОН

7 0,05 М NН4ОН 0,05 М НСl
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Вариант Определяемое вещество Титрант

8 0,2 М С6Н5СН2NН2 · Н2О 0,2 М НСl

9 0,1 М НF 0,1 М NаОН

10 0,01 М CH3CH(OH)COOH 0,01 М NаОН

11 0,03 М С6 Н4 (ОН)СООН 0,03 М КОН

12 0,2 М СН2ClCH2СООН 0,2 М NаОН

13 0,15 М NН4ОН 0,15 М НСl

14 0,3 М СН3 (CН2)2NH2 · Н2О 0,3 М НСl

15 0,1 М НОСN 0,1 М КОН

16 0,2 М НNО2 0,2 М КОН

§6. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ
РЕАКЦИИ

6.1 УРАВНЕНИЕ НЕРНСТА

В редоксометрии используются реакции окисления – восстанов-
ления, связанные с переходом электронов от одного иона (молекулы) к
другому.

Окислитель – вещество, атомы которого принимают электроны,
превращается в ионы с более низкой степенью окисления (процесс
восстановления).

Восстановитель – вещество, атомы которого отдают электроны,
превращается в ионы с более высокой степенью окисления (процесс
окисления). Следует говорить не об отдельном окислителе или восста-
новителе, а об окислительно-восстановительных системах:
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Ок2 + e  Вос2;

Вос1 – e  Oк1;

Вос1 + Ок2  Вос2 + Ок1.

Для того чтобы в приведенных схемах реакция протекала сле-
ва направо, необходимо, чтобы Boc1 был более сильным восстано-
вителем,  чем образованная из Ок2 его сопряженная форма Вос2.
Согласно всему сказанному Oк1/Boc1, Ок2/Вoc2, являются соответст-
венно окислительно-восстановительными системами.

Представить направление окислительно-восстановительной реак-
ции можно, только зная количественную характеристику относи-
тельной силы окислительно-восстановительной системы. Такой харак-
теристикой является величина окислительно-восстановительного по-
тенциала.

Значение окислительно-восстановительного потенциала зависит
от величины стандартного окислительно-восстановительного потен-
циала Е° концентрации и реакции среды. Эта зависимость выражается
уравнением Нернста:

Е = Е0 + [ ]
[ ]Вос
Ок

nF
RT ln ,

где Е0 – стандартный окислительно-восстановительный потенциал; R –
газовая постоянная (8,313 дж/(моль· град); Т – абсолютная температу-
ра, К; F – число Фарадея (96 500 кулон/г-экв); n – число электронов
(теряемых или получаемых).

Если подставить числовые значения констант и от натурального
перейти к десятичному,  то для комнатной температуры (20  ºС)  полу-
чим:

Е = Е0 + [ ]
[ ]Вос
Ок

n
lg058,0 .

Очень часто превращение окисленной формы анионов кислородо-
содержащих кислот в восстановленную сопровождается глубоким из-
менением их состава и происходит при участии Н+-ионов:

Е = Е0 + [ ] [ ]
[ ]Вос

НОк
n

+×lg058,0 .
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6.2 КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ

Возможность изменения направления реакций окисления – вос-
становления на прямо противоположное является, очевидно, следстви-
ем обратимости этих реакций. Обратимые реакции, как известно, при-
водят к установлению химического равновесия. Константу равновесия
нетрудно рассчитать, зная стандартные потенциалы обеих окислитель-
но-восстановительных пар.

Сделаем такой расчет для реакции:

Sn2+ + 2Fe3+  Sn4+ + 2Fe2+;

константа равновесия которой равна

[ ][ ]
[ ][ ]232

224

++

++

=
FeSn
FeSnK .

Напишем прежде всего выражения для окислительно-
восстановительных потенциалов пар Sn4+/Sn2+ и Fe3+/Fe2+:

Е [ ]
[ ]+

+

+=++ 2

4

/ lg
2
058,015,024

Sn
Sn

SnSn
;

Е [ ]
[ ]+

+

+=++ 2

3

/ lg
1
058,077,023

Fe
Fe

FeFe
.

В результате течения реакции эти потенциалы сравняются и уста-
навливается равновесие:

Е =++ 24 / SnSn  Е ++ 23 / FeFe ;

[ ]
[ ]+

+

+ 2

3

lg
1
058,077,0

Fe
Fe [ ]

[ ]+
+

+= 2

4

lg
2
058,015,0

Sn
Sn .

Решив это уравнение, получим

lg [ ][ ]
[ ][ ]232

224

++

++

FeSn
FeSn  =

058,0
2)15,077,0( ×-

,

lg
[ ][ ]
[ ][ ]232

224

++

++

FeSn
FeSn

 = lgK; lgK =
058,0

2)15,077,0( ×-  ≈ 21, откуда К ≈ 1021.

Найденный результат показывает, что в состоянии равновесия
произведение концентраций Sn4+ и Fe2+ в 1021 раз превышает произве-
дение концентраций Sn2+ и Fe3+.
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Другими словами, большое числовое значение константы равно-
весия свидетельствует о том, что соответствующая реакция протекает
практически до конца.

Используя приведенное вычисление константы равновесия К, по-
лучим для любого обратимого окислительно-восстановительного про-
цесса (при 20 °С) следующее уравнение:

lgK = ,
058,0

)( 00 nЕЕ восок ×-

где Е0
ок и Е0

вос – стандартные потенциалы пар, соответствующих взя-
тым окислителю Е0

1 и восстановителю Е0
2; n – число электронов.

Из формулы видно,  что константа равновесия должна быть тем
больше, чем больше разность стандартных потенциалов обеих пар.

Если разность велика, реакция идет практически до конца. Наобо-
рот, при малой разности потенциалов химическое превращение взятых
веществ до конца не дойдет. Для использования подобной реакции
необходимо подобрать концентрации участвующих в ней веществ или
ионов так, чтобы реакция протекала более полно до конца.

ЗАДАНИЯ

а) Расчет концентрации в ОВР
1. Рассчитайте СН раствора КМnО4 в: кислой среде; нейтральной

среде; щелочной среде, если его титр 0,0320 г/см3 .
2. Рассчитайте процентную, молярную концентрацию эквива-

лентов, титр раствора КМnО4, приготовленного растворением 18 г пре-
парата, предназначенного для титрования в кислой среде, в 500 мл Н2О.

3. Чему равен эквивалентный вес щавелевой кислоты
Н2С2О4 · 2Н2О как восстановителя в растворе КМnО4 в кислой среде?
Рассчитать нормальную и молярную концентрации.

4. Чему равен эквивалентный вес тиосульфата натрия
(Nа2S2O3 · 5Н2О) в реакции с йодом?

5. Чему равен эквивалентный вес азотистой кислоты в растворе
окисления ее до НNО3?

6. Чему равен эквивалентный вес меди (II) при определении ее
йодометрическим методом?

7. Вычислить эквивалентный вес (NH4)2Fe(SO4)2 ·  6H2O  в реак-
ции окисления.

8. Какую навеску КМnО4 необходимо взять для приготовления
500 мл 0,05 н раствора, используемого для титрования в кислой среде?
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9. Какую навеску Н2С2О4 · 2Н2О необходимо взять для приго-
товления 250 мл 0,05 н раствора, используемого для определения кон-
центрации раствора КМnО4 в методе окисления – восстановления?

10. Рассчитайте молярную концентрацию эквивалентов раствора
бихромата калия, приготовленного растворением 4,9 г соли в мерной
колбе емкостью 2 л.

11. Какова молярная концентрация эквивалентов раствора
К2Сr2О7, если его титр по железу равен 0,00184 г/мл?

12. Навеска кристаллического йода, равная 3,221 г, растворена в
мерной колбе емкостью 500 мл. Рассчитать молярную концентрацию
эквивалентов раствора и его титр по сульфиту натрия.

13. Какую навеску К2Сr2О7 необходимо взять для приготовления
750 мл раствора, титр которого по железу равен 0,002793 г/мл?

14. Какую навеску КМnО4 необходимо взять для приготовления
2 л 0,05 н раствора, используемого для титрования при рН ≈ 6,5?

15. Рассчитайте молярность и титр по железу 0,05 н раствора
КМnО4.

16. Титр раствора КМnО4 по железу равен 0,00271 г/мл. Какова
молярная концентрация эквивалентов и молярная концентрации этого
раствора?

17. Рассчитать CН раствора перманганата калия, приготовленного
растворением 18 г препарата, предназначенного для титрования: а) в
кислой среде; б) в нейтральной среде; в) в щелочной среде.

б) Рассчитать константу равновесия
1. Вычислить К равновесия реакции

2Ag + Hg2+  Hg+ + 2Ag+;

Е0 Ag+/Ag = 0,8 В; Е0 Hg2
2+/ Hg+ = 0,79 В.

2. Чему равна константа равновесия реакции взаимодействия
CuSO4 + KI?

Е0 J2/2J- = 0,536 В; Е0(Сu2+/CuI) = 0,86 В

3. Вычислить константу равновесия реакции

Sn2+ + I2  Sn2+ + 2I- ;

Е0 Sn4+/Sn2+ = 0,15 В; Е0
 J2/ 2J

- = 0,536 В.

4. Определите направление ОВР между Fe3+/Fe2+ и Sn4+/Sn2+ при
концентрации:

CFe
3+ = CSn

2+= 0,001 моль/л;
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CFe
2+ = CSn

4+ = 0,1 моль/л;

Е0 Sn4+/Sn2+ = 0,15 В;

Е0 Fe3+/Fe2+ = 0,77 В.

5. Установить направление реакции

2Ag+ + 2Hg = Hg2
2+ + 2Ag;

С Ag+ = 10-4 моль/л;

С Hg2
2+ = 10-1 моль/л;

Е0 Hg2
2+/Hg+ = 0,79 В;

Е0 Ag+/Ag = 0,80 В.

6. Рассчитайте константу равновесия

2Fe3+ + 3J-  2Fe2+ + J3-;

Е0
Fe

3+/Fe
2+ = 0,77 В;

Е0
3J

-/J
3- = 0,536 В.

7. Рассчитайте константу равновесия

Fe2+ + Се4+  Fe3+ + Се3+

Е0
Fe

3+/ Fe
2+ = 0,77 В;

Е0
Се

 4+/ Се
 3+ = 1,44 В.

8. Чему равна константа равновесия

МnО4
- + 8Н+ + 5Fe2+ Мn2+ + 5Fe3+ + 4Н2О

Е0
Fe

3+/Fe
2+ = 0,77 В;

Е0(MnO4
-/Mn2+) = 1,51 В.

9. Чему равна константа равновесия ОВР:

6Fe2+ + Сr2О7
2- + 14Н+  2Сr 3+ + 6Fe3+ + 7Н2О;

Е0
Fe

3+/Fe
2+ = 0,77 В;

Е0 Сr2О7
2-/Сr 3+ = 1,33 В?

10. Рассчитайте константу равновесия ОВР между Fe3+ и J-, при-
водящую к образованию Fe2+ и J2:

Е0
Fe

3+/Fe
2+ = 0,77 В;

Е0J2/2J- = 0,536 В.
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11. Рассчитать потенциал водородного электрода в 0,5 М раство-
ре СН3СООNа.

12. Вычислите потенциал водородного электрода в 5 %-ном рас-
творе NН4Сl.

13. Вычислите потенциал водородного электрода в растворе, 1 л
которого содержит 0,65 г КСN.

14. Вычислите ЭДС гальванического элемента, построенного по
следующей схеме:

Zn0/Zn2+ (0,001 моль/л)║Сu2+ (0,1 моль/л) Сu0.

15. Рассчитайте константу равновесия ОВР:

2[FеНРО4]+ + Sn2+  Sn4+ + 2НРО4
2- + 2Fе2+;

Е0
Sn

4+/Sn
2+ = 0,15 В;

Е0
Fe

3+/Fe
2+ = 0,77 В.

6.3 ПОСТРОЕНИЕ КРИВЫХ ТИТРОВАНИЯ

При редоксиметрическом титровании концентрации участвующих
в реакции веществ или ионов все время изменяются. Должен, следова-
тельно, изменяться и окислительно-восстановительный потенциал рас-
твора (Е) подобно тому, как при титровании по методу кислотно-
основного титрования все время изменяется рН раствора. Если вели-
чины окислительно-восстановительных потенциалов, соответствую-
щие различным моментам титрования, наносить на график, то полу-
чаются кривые титрования, аналогичные кривым, получаемым по ме-
тоду кислотно-основного титрования.

ЗАДАНИЯ
1. Вычислите область скачка при титровании 0,1 н раствора соли

церия (III) 0,1 н раствором бертолетовой соли в кислой среде:

Е0(С1О3
-/С1-) = 0,63 В;

Е0(Се4+/ Се3+) = 1,44 В.

2. Рассчитайте значение электродного потенциала (В) в точке экви-
валентности и нулевой точке при титровании 0,1 н раствора соли
церия (III) 0,1 н раствором бертолетовой соли:

Е0 (Се4+/Се3+) = 1,44 В;

Е0(С1О3
-/С1-) = 0,63 В.



43

3. Вычислите область скачка при титровании:

Cr2O7
-2 + 6I- + 14H+ = 2Cr3++3I2 + 7H2О;

Е0(Cr2O7
2-/2Cr3+) = 1,33 В;

Е0(J2/J-) = 0,536 В.

4. Рассчитайте значение электродного потенциала (В) в точке экви-
валентности и нулевой точке:

Cr2O7
-2 + 6I- + 14H+ = 2Cr3+ + 3I2 + 7H2О;

Е0 (Cr2O7
2-/2Cr3+) = 1,33 В;

Е0 (J2/J-) = 0,536 В.

5. Вычислите область скачка при титровании:

Fe2+ + Се4+  Fe3+ + Се3+;

Е0(Fe
3+/Fe

2+) = 0,77 В;

Е0(Се4+/Се3+) = 1,44 В.

6. Рассчитайте значение электродного потенциала (В) в точке экви-
валентности и нулевой точке:

Fe2+ + Се4+  Fe3+ + Се3+;

Е0(Fe3+/Fe2+) = 0,77 В;

Е0(Се4+/Се3+) = 1,44 В.

7. Вычислите область скачка при титровании:

2Fe3+ + 3I-  2Fe2++ I3
- ;

Е0(Fe3+/Fe2+) = 0,77 В;

Е0(I3
-/3I-) = 0,536 В.

8. Рассчитайте значение электродного потенциала (В) в точке экви-
валентности и нулевой точке:

2Fe3+ + 3I-  2Fe2+ + I3
- ;

Е0(Fe3+/Fe2+) = 0,77В;

Е0(I3
-/3I-) = 0,536 В.

9. Вычислите область скачка при титровании:

Н3АsО3 + ВrО3
- + 3Н2О  Вr- + Н2АsО4

-;
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Е0(AsO4
3-/AsO3

3-) = 0,56 В;

Е0(ВrО3
-/Вr-) = 1,43 В.

10. Рассчитайте значение электродного потенциала (В) в точке экви-
валентности и нулевой точке

Н3АsО3 + ВrО3
- + 3Н2О  Вr- + Н2АsО4

- ;

Е0(AsO4
3-/AsO3

3-) = 0,56 В;

Е0(BrO3
-/Br-) = 1,43 В.

11. Вычислите область скачка при титровании:

Fe2+ + Sn2+  Fe3+ + Sn4+;

Е0(Fe3+/Fe2+) = 0,77 В;

Е0 (Sn4+/Sn2+) = 0,15 В.

12. Рассчитайте значение электродного потенциала (В) в точке экви-
валентности и нулевой точке:

Fe2+ + Sn2+  Fe3+ + Sn4+ ;

Е0(Fe3+/Fe2+) = 0,77 В;

Е0(Sn4+/Sn2+) = 0,15 В.

13. Вычислите область скачка при титровании:

5NO2
- + 2MnO4

- + 6Н+  5NO3
- + 2Mn2++ 3Н2О;

Е0 (NO3
-/NO2

-) = 0,94 В;

Е0(MnO4
-/Mn2+) = 1,51В.

14. Рассчитайте значение электродного потенциала (В) в точке экви-
валентности и нулевой точке

5NO2
- + 2MnO4

- + 6Н+  5NO3
- + 2Mn2++ 3Н2О;

Е0 (NO3
-/NO2

-) = 0,94 В;

Е0(MnO4
-/Mn2+) = 1,51 В.
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§7. КОМПЛЕКСОНОМЕТРИЯ

Циклические комплексные соединения с полидентантными
лигандами называются хелатами. Хелаты, в которых замыкание цикла
сопровождается вытеснением из кислотных групп лиганда одного или
нескольких протонов ионом металла, называют внутрикомплексными
соединениями.

Органические реагенты, которые образуют с ионами металлов ус-
тойчивые и растворимые в воде внутрикомплексные (клешневидные,
хелатные) соединения, называются комплексонами. Образующиеся
при этом соединения называются комплексонатами.

В молекуле комплексонов должны присутствовать группы:

основные: ≡N:

кислотные: –COOH, –CH2COOH

(–SO3H, –AsO3H2, –PO3H2 – редко).

Хорошо известными комплексонами являются производные ами-
нокарбоновых кислот. Простейший из них – комплексон I.

Комплексон I – это трехосновная нитрилотриуксусная кислота
(НТА):

Наибольшее значение имеет этилендиаминтетрауксусная кислота
(ЭДТА) – комплексон II:

На практике применяют ее двунатриевую соль, комплексон III или
трилон Б (Н2 Y2-):

Образующиеся при этом соединения очень прочны, отличаются
достаточно малыми величинами Kн (например, для Ca2+ – 10-10, Zn2+ –
10-16, Fe3+ – 10-25):
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Очень важно для анализа то, что почти со всеми ионами металлов
в различных условиях образуются комплексные соединения строго
определенного состава, а именно такие, в которых отношение ионов
металла к лиганду равно 1:1.

При комплексонометрических титрованиях нужно иметь в виду,
что ЭДТА – четырехосновная кислота. Ступенчатые константы ее ио-
низации отвечают значениям рК = 2,0; 2,7; 6,2; 10,3. В образующихся
комплексах ионы металла замещают водородные ионы двух или более
карбоксильных групп реагента. Поэтому рН раствора имеет большое
значение при титровании комплексоном III.

В качестве индикаторов в комплексонометрии применяют так на-
зываемые металлиндикаторы, которые позволяют визуально опреде-
лять точку конца титрования. Металлиндикаторы – органические кра-
сители, образующие окрашенные комплексные соединения с ионами
металла, менее прочные, чем комплекс металла с комплексоном
(Ме Y2- / Me Ind ≥ 104).

В качестве примера металлиндикатора можно рассмотреть эрио-
хром черный Т (сокращенно ЭХЧ-Т), который очень широко применя-
ется в комплексонометрии. Анион индикатора, который можно обо-
значить как H2Ind-, имеет формулу

Этот ион проявляет себя как кислотно-основной индикатор:
  рК = 6,3      рК = 11,5

H2Ind- ↔ HInd2- ↔ Ind3-.
        красный          синий   желто-оранжевый
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При рН = 7–11, когда индикатор имеет синий цвет, многие ионы
металлов образуют комплексы красного цвета, например такие ионы,
как Mg2+, Ca2+, Zn2+, Cd2+, Al3+, Co2+, Ni2+, Cu2+ и др.  Реакции Са2+ и
Mg2+ с индикатором можно представить уравнением

HInd2- + Me2+ ↔ MeInd- + H+ .
синий красный

Следовательно, если в раствор, например, соли кальция, при рН =
7–11 ввести эриохром черный Т, то раствор окрасится в красный цвет;
если этот раствор титровать раствором комплексона Ш, который с Ca2+

дает бесцветный, более прочный комплекс Ca2+ с индикатором,  то в
конечной точке титрования раствор примет синий цвет.

MeInd- + Н2Y2- + NH3 ↔ MeY2- + NH4
+ + HInd2-.

красный синий

ЗАДАНИЯ
1. Рассчитать рН 0,02 М раствора ЭДТА.
2. Чему равен эквивалентный вес трилона:  а)  в слабощелочной

среде; б) в сильнощелочной среде?
3. Чему равен эквивалентный вес Mg в реакции с трилоном Б в

слабощелочной среде?
4. Чему равен эквивалентный вес CuSO4 · 5H2O в реакции с три-

лоном Б в щелочной среде?
5. Какую навеску трилона Б необходимо взять для приготовле-

ния 250 мл 0,01 н раствора для титрования в присутствии аммонийного
буфера?

6. Титрование раствора трилона Б по CaO равно 0,000560 г/мл.
Рассчитать молярную концентрацию трилона Б.

7. Какому граммовому содержанию магния соответствуюет 1 мл
0,05 М раствора трилона Б?

8. Какому граммовому содержанию свинца соответствуюет  1 мл
0,001 М раствора трилона Б?

9. Раствор CaCl2,  рН которого доведен до 12 едким натром,  от-
титрован 18,8 мл 0,05М раствора трилона Б в присутствии мурексида.
Рассчитать граммовое содержание кальция в растворе.

10. Чему равен эквивалентный вес трилона Б в слабощелочной
среде?

11. Чему равен эквивалентный вес трилона Б в сильнощелочной
среде?

12. Навеска хлорида натрия, равная 0,2842 г растворена в мерной
колбе емкостью 250 мл. На титрование 10 мл этого раствора израсхо-
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довано 5,7 мл 0,0200 М раствора трилона Б. Рассчитать процентное
содержание МgCl2 в исследуемом образце соли.
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РАЗДЕЛ 2.

ГРАВИМЕТРИЧЕСКИЙ МЕТОД АНАЛИЗА

Весовой анализ основан на законе сохранения веса веществ при
химических превращениях. Анализ включает несколько стадий, ос-
новные из которых следующие:

1) превращение определяемого компонента в труднорастворимое
соединение;

2) количественное отделение осадка от маточного раствора;
3) отмывание его от соосаждаемых примесей;
4) термическая обработка осадка;
5) взвешивание полученной весовой формы.
Одним из важнейших теоретических вопросов весового анализа

является равновесие между осадком и его насыщенным раствором.
Равновесие в насыщенных растворах описывают исходя из прави-

ла растворимости. Если осадок переходит в раствор по схеме

MenAm ↔ nMem+ + mAn-,

Правило произведения растворимости выражается следующим
образом:

aаПР nm
A

mn
Meа =×=

-+ const ,

а так как

;][ nnmmn
Me fMeа +

++
×= ,][ mmnnm

A fAa -
--

×=

то

,][][ mnmnnm
a fAMeПР +

±
-+ ××=

где f± – средний коэффициент активности, который согласно предель-
ному закону Дебая и Хюккеля учитывается в вычислениях,  если ион-
ная сила раствора больше 10-4. Если произведение растворимости мало
и в насыщенном растворе нет постороннего электролита, f±→1, а ак-
тивность приравнивается к концентрации.

В этом случае правило произведения растворимости записывается
так:

.][][ mnnm AMeПР -+ ×=
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Зная растворимость осадка в воде, можно рассчитать его произве-
дение растворимости.

§1. ВЫЧИСЛЕНИЕ ПРОИЗВЕДЕНИЯ
РАСТВОРИМОСТИ

ПРИМЕР 1. Вычислить произведение растворимости сульфита
кальция, если его растворимость при температуре 20 ºС равна 4,3·10-2 г
в литре раствора.

Решение. Для вычисления произведения растворимости необхо-
димо выразить растворимость вещества в молях на литр. Молекуляр-
ная масса CaSO3 равна 120,2. Следовательно,

1 г-моль – 120,2 г;

х г-моль – 4,3·10-2 ;

;/106,3
2,120

103,4 4
2

лмолейгх -×=
×

= -
-

.103,1106,3106,3][][ 7442
3

2
3

----+ ×=×××=×= SOCaПРCaSO

ЗАДАНИЯ
1. Вычислить произведение растворимости фторида кальция, ес-

ли массовая концентрация насыщенного раствора соли равна 0,017 г/л.
2. Вычислить произведение растворимости сульфита стронция,

если его растворимость 4,3 ·10-2 г/л раствора.
3. Рассчитать произведение растворимости фосфата магния, ес-

ли его растворимость равна 0,001 моль/л.
4. Как изменится величина произведения растворимости суль-

фата бария, если его растворимость увеличится в два раза?
5. Определить величину произведения растворимости гидрокси-

да хрома, если известно, что его растворимость 9 ·10-7 г/л раствора.
6. Вычислить произведение растворимости хромата бария, если

массовая концентрация насыщенного раствора соли равна 2,7 мг/л.
7. Рассчитать произведение растворимости хромата бария, если

400 г насыщенного раствора содержит 1,22·10-3 г соли.
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8. Определить величину произведения растворимости
MgNH4PO4, если в 400 г насыщенного раствора содержится 3,4 ·10-3

этой соли.
9. Найти произведение растворимости хромата серебра, если

растворимость его 3,1·10-4 г в 100 г раствора.
10. 400 мл насыщенного раствора хромата бария содержит

1,22 · 10-3 г соли. Рассчитать произведение растворимости.
11. Вычислить произведение растворимости MgNH4PO4, если

массовая концентрация насыщенного раствора соли равна 7,9 мг/л.
12. Определить величину произведения растворимости йодида

свинца, если его растворимость равна 6·10-1 г/л.
13. Рассчитать произведение растворимости карбоната магния,

если его растворимость 0,003 г/л раствора.
14. Растворимость хлорида свинца 1,2 г в 100 г раствора. Вычис-

лить произведение растворимости.
15. Рассчитать произведение растворимости хромата серебра, ес-

ли в 500 мл воды растворяется 0,011 г соли.
16. Рассчитать произведение растворимости бромата серебра, ес-

ли в 200 мл воды растворяется 0,35 г соли.
17. Вычислить произведение растворимости пирофосфата бария,

если в 100 мл воды растворяется 8,78 · 10-3 г Ва2Р2О7.
18. Растворимость сульфида цинка равна 1,5 · 10-6 г в 100  г рас-

твора. Вычислить произведение растворимости.
19. Растворимость хлорида серебра равна 1,95 г/л. Определите

величину произведения растворимости.
20. Определите величину произведения растворимости Zn(OH)2,

если растворимость гидроксида при некоторых условиях равна
2 · 10-2 г/л.

§2. ВЫЧИСЛЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ ОСАДКА

ПО ВЕЛИЧИНЕ ПРОИЗВЕДЕНИЯ
РАСТВОРИМОСТИ

Растворимость осадка может быть определена из произведения
растворимости.
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Расчет по формуле

,1
mn
AMe

AMe mn
ПР

f
S mn

mn ×
=

±

где S  –  растворимость осадка (в молях на литр);  n,  m –  заряды ионов
осадка.

ПРИМЕР 2. Вычислить растворимость сульфата бария в воде, ес-
ли ПР = 1,1 · 10-10.

Решение. Ионы -+ 2
4

2 , SOBa  переходят в раствор согласно уравне-
нию

,2
4

2
4

-+ +« SOBaBaSO ].][[ 2
4

2
4

-+= SOBaПРBaSO

Следовательно, растворимость

лмольПРSOBaS BaSO /101101,1][][ 5102
4

2
4

---+ ×»×====

(поскольку растворимость менее 10-4 г-ион/л, нет необходимости учи-
тывать коэффициент активности).

§3. ВЛИЯНИЕ РАЗЛИЧНЫХ ФАКТОРОВ
НА РАСТВОРИМОСТЬ ОСАДКА

3.1 ВЛИЯНИЕ ОДНОИМЕННЫХ ИОНОВ

Согласно правилу произведение концентраций ионов какого-либо
малорастворимого электролита в насыщенном растворе представляет
собой величину постоянную при данной температуре и равную произ-
ведению растворимости. Если понижаем один из множителей, то не-
обходимо повысить второй путем ввода избытка реагента.

ПРИМЕР 3. Рассчитать растворимость сульфата бария в растворе,
в 1 л которого содержится 0,01 моля сульфата натрия.
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Решение. Одноименным к иону осадка является сульфат-ион. По-
этому растворимость ВаSO4 вычисляется исходя из концентрации ио-
нов бария:

S = [Ва2+] = [ ] .2
4

4

XSO
ПРВаSO

+-

где Х – избыточная концентрация одноименного иона.
Значит,

S = лмоль /10
1010

101 8
25

10
-

--

-

@
+

× ,

где

[SO4
2-] = [Ba2+] = ПР = 510 1010 -- = моль/л.

Растворимость сульфата бария в присутствии сульфата натрия
уменьшается по сравнению с растворимостью его в воде в 10-5/10-8 =
1000 раз.

3.2 ВЛИЯНИЕ ПОСТОРОННИХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ
(СОЛЕВОЙ ЭФФЕКТ)

Присутствие в растворе различных сильных электролитов и
слишком большое количество осадителя обычно повышают раствори-
мость осадка.

Растворимость осадка в растворе электролита вычисляется с уче-
том коэффициентов активности. В этом случае оценивают ионную
силу раствора μ, которая определяется общей солевой концентрацией
по уравнению

.
2
1 2

ii zc ×= åm

Затем по закону Дебая и Хюккеля или по таблицам справочной
литературы находят коэффициенты активности ионов осадка при дан-
ной ионной силе раствора. Найденный коэффициент активности ис-
пользуют для вычисления растворимости по формуле

S = [Me+] = [A-] =
-+f

ПРМеА .
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ПРИМЕР 4. Вычислить растворимость оксалата кальция в 0,1 М
растворе хлорида калия (ПРСаС2О4 = 2,3·10-9).

Решение. Находим концентрацию ионов Са2+ и С2О4
2- из величи-

ны ПР оксалата кальция:

[Ca2+] = [С2О4
2-] = 59 1079,4103,2

422

-- ×=×=ОССаПР

Ионная сила раствора

μ = 1/2 (4,79 · 10-5 · 22 + 4,79 · 10-5 · 22 + 0,1 · 12) = 0,1.

Коэффициенты активности ионов Са2+ и С2О4
2- в растворе с ион-

ной силой 0,1 равны

ƒСа2+ = ƒ С2О4
2- = 0,33.

Следовательно, S= лмоль /1026,1
33,0
103,2 4

2

9_
-×@

× ;

6,2
1079,4
1026,1

5

4

=
×
×

-

-
.

Таким образом, растворимость осадка в 0,1 М растворе хлористо-
го калия в 2,6 раза больше, чем в воде.

ЗАДАНИЯ

Рассчитать растворимость следующих веществ:
1. Хлорида серебра ПР = 1 · 10-10

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М КС1; г) в 0,1 М KNO3

2. Йодида свинца ПР = 7,1 · 10-9

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,01 М KNO3; г) в 0,1 М КI

3. Сульфата свинца ПР = 1,6 · 10-8

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,01 М Н2SO4 ; г) 0,01 М NаС1

4. Сульфита стронция ПР = 4 · 10-8

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М КС1; г) в 0,1 М К2SO4
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5. Оксалата кальция ПР = 2,3 · 10-9

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,01 М KNO3; г) в 0,1 М (NH4)2С2О4.

6. Карбоната никеля ПР = 6,6 · 10-10

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М KNO3; г) в 0,05 М Nа2СО3.

7. Йодата стронция ПР = 3,3 · 10-7

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М КС1; г) 0,05 М КI.

8. Карбоната марганца ПР = 1,8 · 10-11

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М NаС1; г) в 0,1 М Nа2СО3.

9. Фосфата магния ПР = 1 · 10-13

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М КС1; г) в 0,01 М МqC12.

10. Карбоната меди ПР = 2,5 · 10-10

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М СuSO4; г) в 0,1 М КI.

11. Гидроксида магния ПР = 1,8 · 10-11

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,01 М NaС1; г) 0,001 М МqC12.

12. Фосфата цинка ПР = 4,3 · 10-21

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде
в) в 0,05 М KNO3; г) 0,01М ZnC12.

13. Сульфида кобальта ПР = 7,9 · 10-21

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде
в) в 0,1 М КС1; г) в 0,01 М К2SO4.

14. Оксалата серебра ПР = 1 · 10-11

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М КС1; г) в 0,01 М (NH4)2С2О4.
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15. Гидроксида кадмия ПР = 1,8 · 10-11

а) выразить в моль/л и г/л; б) в чистой воде;
в) в 0,1 М КС1; г) в 0,01 М СdCl2 .

3.3 УСЛОВИЯ ВЫПАДЕНИЯ ОСАДКА

Образование осадков происходит лишь при условии, что произве-
дение концентраций (точнее, активностей) соответствующих ионов
превысит величину произведения растворимости осаждаемого соеди-
нения при данной температуре.

В насыщенном растворе [ ] [ ] 82
4

2 106,1 --+ ×==× ПРSOРв ;
в ненасыщенном – [ ] [ ] ПРSOРв <× -+ 2

4
2 ;

в пересыщенном – [ ] [ ] ПРSOРв >× -+ 2
4

2 .
Из пересыщенных растворов выпадает осадок. При выпадении

осадка постепенно уменьшается концентрация [ ]+2Рв  и [ ]-2
4SO , т.е. рас-

твор перестает быть пересыщенным, с течением времени устанавлива-
ется динамическое равновесие насыщенный раствор ↔ осадок.

Абсолютно нерастворимых веществ не существует, ПР > 0. Сле-
довательно, ни одно осаждение не бывает совершенно полным.

ПРИМЕР 5. Смешали равные объемы 0,0001 М растворов
Рb(NO3)2 и Na2SO4. Выпадет ли осадок?

Решение. При смешивании равных объемов растворов концен-
трации каждого из указанных веществ уменьшаются вдвое и станут
равными 0,00005 М или 5·10-5 М. Поскольку соли как сильные элек-
тролиты в водных растворах диссоциированы практически нацело, а
каждая молекула указанных солей, диссоциируя, образует по одному
иону Рb2+ и SO4

2-, концентрации этих ионов после смешения будут
равны:

[ ] [ ] 52
4

2 105 --+ ×== SOРв г·ион/л;

ПР = [ ] [ ] 910552
4

2 105,21025105105 -----+ ×=×=×××=× SOРв .

Так как 9105,2 -×  <  1,6  ·  10-8, т.е. величины ПРPbSO4 при данной
температуре, раствор получается ненасыщенным относительно PbSO4
и осадок этой соли не образуется.

Растворимость солей, образованных анионами слабых кислот, за-
висит от рН раствора, так как изменение содержания ионов водорода
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оказывает влияние на диссоциацию слабых кислот и, следовательно,
на концентрацию иона осадителя.

В этом случае для определения произведения растворимости ис-
пользуют выражение

ПР = [ ] ,a×× -
+

АСК

где СА – общая концентрация аниона [ ] [ ]( )НААС А += -
-

; α – доля анио-

на осадителя, равная [ ]
[ ] [ ]НАА

А
+-

-
.

Если выразить концентрацию НА через константу диссоциации
слабой кислоты и подставить значение в приведенную формулу, полу-
чим

[ ] ×
+

= + КН
К

1a

Зная a , можно рассчитать растворимость (при любом значении
рН) по формуле

[ ] ,
a

КА
A

ПР
CKS === -

+

которая применима для осадков, содержащих равнозарядные ионы:
осадок

,2 АМ ;
4

3

a
ПРS = М3 А, ;

27
4

a
ПРS =

МА2, S = ;
4

3
2a

ПР М3 А2, S = .
108

5
2a

ПР

В общем случае для осадка МnAm, когда

MenAm ↔ nMem+
 + mAn-

,

[ ]тSМ = ; [ ] nSA =

и

ПР = ( ) ( )nm nSmS × ;
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S = nm
nnm nm

ПР
+

×× a
.

ПРИМЕР 6. Рассчитать растворимость йодада серебра при

рН = 2, если ПР 8103
3

-×=AgJO , а К 1106,1
3

-×=НJO .

Решение.

[ ] КН
К
+

= +1a ;

94,0
106,110

106,1
12

1

=
×+

×
= --

-

a ;

S= ./1078,1
94,0

103 4
8

лмоль-
-

×=×

ЗАДАНИЯ
1. Смешали равные объемы 0,2  н раствора хлорида кальция и

0,2 н раствора сульфата натрия. Выпадет ли осадок?
2. При какой концентрации ионов бария (II) в растворе концен-

трация сульфат-ионов снизится до 1 · 10-6 моль/л?
3. При каком значении pH выпадает осадок Mg(OH)2?
4. При каком значении pH достигается выпадение осадка

Fe(OH)3?
5. Рассчитать концентрацию сульфат-ионов, необходимую для

образования осадка при смешивании одинаковых объемов 0,005 н рас-
творов Ba(NO3)2 и Na2SO4.

6. К 150 мл раствора хлорида серебра прибавили 10 мл 3 %-ного
хлорида натрия. Какова концентрация ионов серебра в растворе?

7. Смешали равные объемы 0,0001 М растворов Pb(NO3)2 и
Na2SO4. Выпадет ли осадок?

8. При какой концентрации гидроксид-ионов произойдет осаж-
дение железа из 0,1 М раствора хлорного железа?

9. К 100 мл 0,1  М раствора сульфата меди прибавлено 5  мл се-
роводородной воды. Образуется ли осадок?

10. К 1000 мл 0,01 М Ca(NO3)2 прибавили 2,68 г оксалата натрия.
Достигнута ли практическая полнота осаждения иона Ca2+ в виде окса-
лата кальция?
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11. Выпадает ли осадок сульфата бария при смешивании 2 мл
10-5 М хлорида бария и 2 мл 10-5 М серной кислоты?

12. Какой осадок выпадет первым при действии AgNO3 на рас-
твор, содержащий Cl- и Br – c 1 моль/л и 10-4 моль/л соответственно?

13. Выпадает ли осадок Mg(OH)2 при действии на 2  мл 0,2  М
MgSO4 равного объема 0,2 М NН3?

14. Какой осадок выпадет первым при действии K2CrO4 на рас-
твор, содержащий Ba2+ и Pb2+ ионы?

15. Какой осадок выпадет первым при действии сульфида натрия
на раствор, содержащий ионы кадмия и ионы марганца в концентра-
ции 0,01 и 0,001 моль/л соответственно?

16. Выпадет ли осадок при смешивании 10 мл 0,2 М раствора
хлорида кальция и 5 мл 0,1 М раствора K2CrO4?

17. Можно ли разделить магний и железо в виде гидроксида из
раствора, содержащего 0,01 М хлорид железа и хлорид магния?

18. К 15 мл 0,02 М раствора хлористого бария прибавлено 5мл
0,01 М раствора серной кислоты. Выпадает ли осадок?
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РАЗДЕЛ 3.

ОШИБКИ В КОЛИЧЕСТВЕННОМ АНАЛИЗЕ

§1. СИСТЕМАТИЧЕСКИЕ И СЛУЧАЙНЫЕ ОШИБКИ

К систематическим относятся методические и индивидуальные
ошибки. Систематические ошибки сравнительно велики по абсолют-
ному значению, характеризуются знаком, имеют размерность той ве-
личины, погрешность которой определяют, и при оценке результатов
анализа могут быть учтены тем или иным способом.

Случайные ошибки малы по абсолютной величине, не определя-
ются знаком, безразмерны, могут быть сведены к минимальному зна-
чению путем увеличения числа измерений и учтены с помощью мето-
дов математической статистики.

Способ выражения ошибок зависит от характера определения.
Погрешность прямых определений может быть выражена в виде абсо-
лютной или относительной ошибки. Для оценки погрешности косвен-
ных методов измерения, где результат получается из сочетания не-
скольких значений, целесообразно рассчитывать относительную
ошибку определения.

Абсолютная ошибка определяется разностью между полученным
и истинным значением определяемой величины.

ПРИМЕР 1. В навеске стандартного образца стали содержится
0,0424 г марганца. Какова абсолютная ошибка определения (Δа), если
найдено 0,0396 г марганца?

Решение. Δа = 0,0424 г – 0,0396 г = 0,0028 г.
Если значение определяемой величины неизвестно, абсолютную

ошибку рассчитывают исходя из среднего арифметического ряда оп-
ределений (хп) как наиболее достоверного значения.

ПРИМЕР 2. На титрование четырех одинаковых объемов кисло-
ты израсходовано 12,50; 12,52; 12,48; 12,46 мл щелочи. Вычислите
абсолютную ошибку определения.

Решение. Наиболее достоверным значением определяемой вели-
чины является среднее арифметическое измерений:
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.49,12
4

46,1248,1252,1250,12
=

+-+
=c

Абсолютные ошибки (Δа) каждого определения равны:

Δа1= х1 - c  = 12,50 – 12,49 = + 0,01;

Δа2 =х2 - c  = 12,52 – 12,49 = + 0,03;

Δа3 = х3 - c = 12,48 – 12,49 = – 0,01;

Δа4 = х4 - c  = 12,46 – 12,49 = – 0,03.

Полученные величины отклонений отдельных измерений от сред-
него арифметического называются остаточными погрешностями. Ал-
гебраическая сумма остаточных погрешностей равна нулю.

Относительная ошибка измерения (Δ0) определяется отношением
абсолютной ошибки к истинному значению определяемой величины
или к среднему арифметическому измерений, выраженному в процен-
тах.

Для примера 1 относительная ошибка:
%6,6100

0424,0
0028,0100

0424,0
0396,00424,0

0 =×=×
-

=D .

Для примера 2  относительные ошибки вычисляются для каждого
определения:

%08,0100
49,12
01,01001

01 =×=×
D

=D
c

a ;

%23,0100
49,12
03,01002

2 =×=×
D

=D
c
a

o
 и т. д.

§2. ИНДИКАТОРНЫЕ ОШИБКИ ТИТРОВАНИЯ

2.1. МЕТОД НЕЙТРАЛИЗАЦИИ

Индикаторные ошибки относятся к систематическим ошибкам и
возникают тогда, когда изменение окраски индикатора не соответству-
ет точке эквивалентности реагирующих веществ.
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При титровании по методу нейтрализации индикаторные ошибки
обусловлены несовпадением рН в точке эквивалентности с показате-
лем титрования (рТ) применяющегося индикатора. Различают водо-
родную, гидроксильную, кислотную, щелочную и солевую ошибки
титрования.

Водородная ошибка (хн+) определяется наличием в системе в
момент изменения окраски индикатора неоттитрованной сильной ки-
слоты и рассчитывается по уравнению

,100
10

1

2 ×
×
×

=
-

+ VC
Vх

H

pT

H

где СН – молярная концентрация эквивалентов титруемой кислоты;
V1 – объем титруемой кислоты; V2 – объем раствора в конце титрова-
ния.

ПРИМЕР 1. Рассчитать индикаторную ошибку титрования 0,1 н
раствора соляной кислоты раствором едкого натра той же концентра-
ции в присутствии метилового оранжевого, рТ которого равен 4.

Решение. При титровании сильной кислоты сильным основанием
рН в точке эквивалентности должно быть равно 7,  но так как показа-
тель титрования метилового оранжевого 4, титрование заканчивается в
кислой среде (рН = 4) в присутствии некоторого количества неоттит-
рованной сильной кислоты. Поэтому

%.2,0100
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210

1
1

1
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-=×
×
×

= -

-

+ V
V

хH

Минус поставлен потому, что исследуемый раствор соляной ки-
слоты недотитрован.

Гидроксильная ошибка (хoн-) определяется наличием в системе в
момент изменения окраски индикатора неоттитрованного сильного
основания, которое полностью диссоциирует на ионы. Ошибка рассчи-
тывается по уравнению

.10010
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ПРИМЕР 2. Рассчитать индикаторную ошибку титрования 0,1 н
раствора соляной кислоты раствором едкого натра той же концентра-
ции в присутствии фенолфталеина, рТ которого равен 9.

Решение. В присутствии фенолфталеина титрование заканчивает-
ся при рН = 9, т. е. в щелочной среде. Следовательно, в момент изме-
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нения окраски индикатора в растворе находится избыток гидроксиль-
ных ионов. Поэтому ошибка вычисляется по уравнению

%02,0100
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210

1
1

2
)914(

+=×
×
×

+= -

--

- V
VxOH

.

Ошибка имеет положительное значение, так как раствор перетит-
рован.

Кислотная ошибка определяется наличием в системе в момент
изменения окраски индикатора неоттитрованной слабой кислоты и
рассчитывается по уравнению

×== - pTpK
HA кислотанаяоттитрован

кислотааннаянеоттитровx 10
][

][

ПРИМЕР 3. Вычислить ошибку титрования 0,1 н раствора уксус-
ной кислоты раствором едкого натра той же концентрации в присутст-
вии метилового оранжевого (рТ = 4).

Решение. При титровании слабой кислоты сильным основанием в
точке эквивалентности

рН = 7 + ½ рКк + ½ lgCK = 7 + 4,73/2 + ½ lg0,05 = 8,72.

Так как титрование заканчивается при рН = рТ = 4, в системе ос-
тается некоторое количество неоттитрованной слабой кислоты и

хНА=10рК - рТ= 104,73 - 4 = 100,73;

lg хНА= 0,73; хНА= 5,4.

С другой стороны,

×== - pTpK
HA кислотанаяоттитрован

кислотааннаянеоттитровx 10
][
][ =5,4.

Если всего было (5,4  +  1)  частей кислоты,  а осталось неоттитро-
ванной 5,4 части, то

(5,4 + 1) ----- 100%;

%84
4,6
1004,5

-»
×

=C .

5,4 ------ х % ;

Щелочная ошибка имеет тот же смысл, что и кислотная, и рас-
считывается по уравнению

ХМеОН =10рК + рТ - 14 .
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ПРИМЕР 4. Вычислить ошибку титрования 0,1 н раствора гидро-
ксида аммония раствором соляной кислоты той же концентрации в
присутствии фенолфталеина, рТ которого 9.

Решение. В точке эквивалентности должно быть

рН = 7 – 1/2 рКо - 1/2 lgCо = 7 – 4,75/2 – lg 0,05 = 5,28.

Так как титрование в присутствии фенолфталеина заканчивается
при рН = 9, раствор недотитрован и

ХМеОН =104,75+9-14 =10-0,25 ;

lg ХМеОН = – 0,25; ХМеОН = 0,56.

Следовательно, (0,56 + 1) ----- 100 % ;

0,56 ----- х % ; %36
56,1

10056,0
-@

×
=C .

При титровании многоосновных кислот и их солей в зависимости
от рТ применяемого индикатора возможны так называемые солевые
ошибки титрования, которые учитываются аналогичным образом по
схеме:

– рассчитывают рН в точке эквивалентности;
– сопоставляют значение рН в точке эквивалентности с рТ приме-

няемого индикатора;
– выражают ошибку в виде отношения соответствующих концен-

траций ионов, находящихся в системе до конца титрования, и вычис-
ляют ошибку.

ПРИМЕР 5. Рассчитать ошибку титрования карбоната натрия до
гидрокарбоната в присутствии фенолфталеина (рТ = 9).

Решение. 33,8
2

32,1035,6
2

21 =
+

=
+

=
pKpKpH .

рТ фенолфталеина больше значения рН в точке эквивалентности,
следовательно, карбонат полностью не оттитрован до гидрокарбоната
и

×== -

-
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2
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CO

сольнаяоттитрован
сольаннаянеоттитровxMeAn

Исходя из констант диссоциации угольной кислоты находим кон-
центрации [CO2

3
-] и [HCO3

-]:
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K (4,8 %).
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2.2. МЕТОД ОКИСЛЕНИЯ – ВОССТАНОВЛЕНИЯ

При использовании метода окисления – восстановления индика-
торные ошибки обусловлены несовпадением величины нормального
окислительно-восстановительного потенциала индикатора с потенциа-
лом системы в точке эквивалентности. Если в качестве рабочего рас-
твора применяется раствор окислителя, до точки эквивалентности
ошибка Δ рассчитывается из уравнения

,
)(--100

-lg058,0
0 D

D
-E=E

п

где Е –  потенциал системы в конечной точке титрования;  Е0 – нор-
мальный потенциал титруемого восстановителя.

После достижения точки эквивалентности для вычисления ошиб-
ки применяется уравнение

.
100

lg058,0
0

D
+E=E

п

Для выяснения вопроса о том, перетитрован или недотитрован
раствор, вычисляется потенциал системы в точке эквивалентности по
уравнению

,
b
bE //

0
/
0

+
+

=E
а

аЕ
э

где а и b – количество электронов окислителя и восстановителя соот-
ветственно, принимающих участие в реакции; Е0/ и Е0// – значения
нормальных окислительно-восстановительных потенциалов.

Полученное значение потенциала сравнивается с потенциалом
системы в момент окончания титрования.

ПРИМЕР 1. Рассчитать ошибку титрования двухвалентного же-
леза перманганатом калия до потенциала 910 мВ.

Решение. В точке эквивалентности

.1395
51

152057701 мВэ =
+
×+×

=E

Поскольку 1395 мВ > 910 мВ, при Е = 910 мВ раствор двухва-
лентного железа недотитрован и ошибку нужно рассчитывать из урав-
нения

;
)(--100

-lg
1
058,0

23 /0 D
D

-E=E == FeFe
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Δ= - 0,39%.

2.3. МЕТОДЫ ОСАЖДЕНИЯ
И КОМПЛЕКСОНОМЕТРИЧЕСКОГО ТИТРОВАНИЯ

При титровании по методу осаждения в качестве индикаторов ис-
пользуют вещества, которые с рабочим раствором образуют трудно-
растворимые осадки. Если индикатор выбран правильно, осадок выпа-
дет после достижения точки эквивалентности, поэтому ошибка титро-
вания имеет положительное значение.

Абсолютная ошибка определяется разностью между концентраци-
ей металл-иона в конце титрования [Ме]к и его концентрацией в точке
эквивалентности [Ме]э . Концентрации [Ме]к и [Ме]э рассчитываются
из величин произведений растворимости соответствующих труднорас-
творимых осадков.

ПРИМЕР 1. Вычислить индикаторную ошибку титрования 25 мл
раствора хлорида натрия в присутствии 2 мл 0,01 М раствора хромата
калия 0,05 М раствором азотнокислого серебра (ПРAgCl =1,6 · 10-10;

12
Ag 102

42

-×=CroПР ).
Решение. Концентрация хромата калия в титруемом растворе

[CrO4
2-]= .108

25
01,02 4 M-×=

×

Осадок хромата серебра из M4108 -×  раствора начинает выпадать
при

.105,0
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][
][Ag 4

4
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42 -
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-
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×
×

==
CrO

ПР CrO

В точке эквивалентности
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.1027,1106,1][Ag 510
AgClk

--+ ×=×== ПР

Тогда относительная ошибка титрования
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Для вычисления индикаторных ошибок в комплексонометрии
Рингбом предложил уравнение*

2/1/
MY )K[M](

460(%)
×
D×

=D
рМ ,

где К/
MY – эффективная константа устойчивости трилоната; [M] – об-

щая концентрация металлического иона в растворе; ΔрМ – разность
между концентрациями Ме-иона в конечной точке титрования (рМк) и
в точке эквивалентности (рМэ). (Опытным путем установлено, что при
визуальном способе установлении точки эквивалентности ΔрМ = 0,5.)

Эффективная константа устойчивости К/
MY вычисляется по урав-

нению

3

/

NHH

MY
MY a

KК
b×

=
+

,

где К/
MY – константа устойчивости трилоната; аН – доля ЭДТА-иона, не

связанного с водородом, при определении рН; ßNH3 – доля Ме-иона, не
связанного в комплекс с аммиаком.

Значения lg aH для этилендиаминтетрауксусной кислоты при раз-
личных рН приведены ниже:
рН 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12

lg aH 18,0 13,5 10,6 8,4 6,5 4,7 3,3 2,3 1,3 0,45 0,07 0,01

Величина ß рассчитывается по уравнению

,
][...][][1

1
2

211
n

i XКXKKXK ++++
=b

где [Х] – концентрация иона комплексообразователя.
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ЗАДАНИЯ

ОШИБКИ В ВЕСОВОМ АНАЛИЗЕ
1. Масса стеклянного бюкса равна 12,5852 г. При взвешивании

на аналитических весах получено значение 12,5848 г. Рассчитать отно-
сительную ошибку взвешивания. (Ответ: 0,0032 %)

2. Какова относительная ошибка округления молекулярной мас-
сы хлорида натрия 58,443 до 58,4? (Ответ: 0,074 %)

3. Какова относительная ошибка определения хлорид-иона в
хлориде серебра, если известно, что вместо 75 получено 73,9 %? (От-
вет: 1,47 %)

4. В стандартном образце сплава вместо 1,2 найдено 1,18 % ни-
келя. Рассчитайте относительную ошибку определения. (1,67 %)

5. В химически чистом хлориде натрия определено 60,5 % хло-
рид-ионов. Чему равны абсолютная и относительная ошибки опреде-
ления? (0,18 %; 0,29 %).

6. При анализе медного сплава сделано несколько параллельных
определений, в результате которых обнаружено 0,5648; 0,5642; 0,565;
0,5652; 0,5647 г меди. Рассчитайте абсолютную и относительную
ошибки определения.

7. При определении железа в виде Fe2O3 после прокаливания в
0,1930 г осадка оказалось 3 % Fe(OН)3. Какая относительная ошибка
определения за счет недостаточного прокаливания осадка? (0,77 %).

8. При определении никеля с помощью диметилглиоксима в
0,0988 г весовой формы NiO после прокаливания осталось 2  % диме-
тилглиоксимата никеля. Рассчитайте относительную ошибку опреде-
ления за счет недостаточного прокаливания осадка? (1,5 %).

9. В результате анализа доломита в пяти пробах обнаружено
0,8473; 0,8465; 0,8467; 0,8469; 0,847 г окиси кальция. Вычислить абсо-
лютную и относительную ошибки определения.

10. При определении магния в семи параллельных пробах обна-
ружено 0,685; 0,6855; 0,6858; 0,6848; 0,6852; 0,6849; 0,6845 г пирофос-
фата магния. Рассчитайте абсолютную и относительную ошибки опре-
деления.

11. В пяти пробах раствора определен барий в виде сульфата. По-
сле прокаливания масса осадка оказалась равной 0,43754; 0,4389;
0,4372; 0,4385; 0,4382 г. Чему равны абсолютная и относительная
ошибки определения?

12. В результате пяти определений в природном силикате обна-
ружено 79,05; 78,7; 78,9; 80,1; 80,05 % SiO2. Вычислить абсолютную и
относительную ошибки определения.
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ЗАДАНИЯ

МЕТОД НЕЙТРАЛИЗАЦИИ
1. Чему равна абсолютная ошибка определения, если 5 мл ис-

следуемого раствора титровать с точностью ± 2 · 10-2 мл? Как изменит-
ся ошибка,  если объем титруемого раствора увеличить до 25  мл?
(4 · 10-3 мл; уменьшится в 5 раз)

2. Относительная ошибка титрования 10 мл исследуемого рас-
твора, проведенного с точностью до ± 2 · 10-2 мл, равна 0,2 %. Какой
нужно взять объем исследуемого раствора, чтобы уменьшить ошибку в
5 раз? (50 мл)

3. При проверке градуировки мерной колбы емкостью 100 мл
установлено,  что истинный объем ее равен 101,3  мл.  Какая ошибка
будет допущена при приготовлении растворов, если не учитывать эту
погрешность? (1,28 %)

4. Масса воды, отобранной 10-миллиметровой пипеткой при
20 ºС, равна 10,1351 г. Рассчитать истинный объем пипетки и ошибку,
которая возникает при использовании этой пипетки без учета погреш-
ности градуировки (ρно при 20 ºС 0,9982).

5. Для определения концентрации раствора едкого натра в каче-
стве установочного вещества используется щавелевая кислота, содер-
жащая две молекулы кристаллизационной воды (Н2С2О4 ·2Н2О). Какая
будет ошибка, если использовать для этой цели кислоту с 0,5 молеку-
лами кристаллизационной воды? (21 %)

6. Чему равна ошибка определения молярной концентрации эк-
вивалентов раствора едкого натра, если в навеске 20,00 г исходного
препарата, растворенной в 500 мл воды, содержится 5,00 % карбоната
натрия? (1,21 %)

7. При титровании раствора едкого натра затрачено 12,25 мл;
12,30 мл; 12,19 мл; 12,22 мл; 12,2 мл раствора соляной кислоты. Рас-
считайте абсолютную и относительную ошибки определения.

8. Вычислить ошибку титрования 10 мл 0,1 н раствора хлорной
кислоты 0,1  н раствором NаОН в присутствии индикатора с рТ =  9.
(+ 0,02 %)

9. Вычислить ошибку титрования 20 мл 0,01 н раствора Н2SО4
0,01 н раствором NаОН в присутствии метилового красного, рТ кото-
рого равен 5. (–0,2 %)

10. При определении концентрации щелочи на титрование 20 мл
ушло 25 мл 0,01 н раствора соляной кислоты. Рассчитать ошибку тит-
рования, если в качестве индикатора использовался фенолфталеин.
(0,22 %)
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11. Рассчитать индикаторную ошибку титрования 0,1 н фтористо-
водородной кислоты едким кали той же концентрации в присутствии
метилового красного. (рТ = 5); рКHF = 3,13. (1,34 %)

12. Титрование 0,01 н уксусной кислоты проводилось 0,01 н рас-
твором едкого кали в присутствии лакмуса (рТ = 7). Рассчитать инди-
каторную ошибку. (0,53 %)

13. Рассчитать индикаторную ошибку титрования 0,1 н раствора
гидроксида аммония 0,1 н раствором соляной кислоты в присутствии
метилового оранжевого. (0,2 %)

14. 20 мл приблизительно 0,1 н раствора соляной кислоты титро-
вали 0,07 н раствором едкого натра в присутствии фенолфталеина
(рТ = 9). Рассчитать индикаторную ошибку определения. (+ 0,028 %)

15. Во сколько раз индикаторная ошибка титрования серной ки-
слоты в присутствии метилового оранжевого больше, чем в присутст-
вии метилового красного? (в 10 раз)

16. С каким индикатором феноловым красным (рТ = 8) или фе-
нолфталеином (рТ = 9) можно получить меньшую (во сколько раз?)
ошибку при титровании 0,1 н раствора соляной кислоты раствором
едкого натра той же концентрации? (с феноловым красным в 10 раз)

17. Рассчитать индикаторную ошибку титрования 20 мл 0,1 н рас-
твора фосфорной кислоты 0,1 н раствором едкого натра до образова-
ния одно- и двузамещенного фосфата натрия, если титрование до
NаН2РО4 велось в присутствии метилового оранжевого (рТ = 4), а до
Nа2НРО4 – в присутствии фенолфталеина (рТ = 9). (6,2 %; 4,4 %)

18. Какая индикаторная ошибка будет допущена, если соляную
кислоту, находящуюся в смеси с эквивалентным количеством хлорида
аммония, определять титрованием 0,1 н раствором едкого натра в при-
сутствии метилового оранжевого (рТ = 4)? (–0,2 %)

19. На титрование 20 мл 0,1 н раствора едкого натра в присутст-
вии фенолфталеина израсходовано 20 мл 0,1 н раствора соляной ки-
слоты.  Как изменится индикаторная ошибка,  если раствор NаОН за-
грязнен карбонатом натрия? (в 240 раз)

20. Вычислите индикаторную ошибку титрования 0,2 н раствора
Н2SО4 0,2 н раствором NаОН с индикатором фенолфталеином (рТ = 9).
(+ 0,01 %)

21. Вычислите индикаторную ошибку титрования 0,2 н раствора
НCl  0,2  н раствором NаОН с индикатором фенолфталеином (рТ = 9).
(-0,01 %)

22. Вычислите индикаторную ошибку титрования 0,2 н раствора
НCl  0,2  н раствором NаОН с индикатором метиловым красным
(рТ = 5). (–0,01 %)
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23. Рассчитать индикаторную ошибку титрования 0,3 н раствора
НСООН 0,3  н раствором NаОН с индикатором метиловым красным
(рТ = 5). (–5,26 %)

24. Вычислить ошибку титрования 0,2  н раствора NН3 0,2 н рас-
твором Н2SО4 в присутствии фенолфталеина (рТ = 9). (36,5 %)

25. Чему равна индикаторная ошибка титрования 0,2 н раствора
НСООН 0,2 н раствором NаОН присутствии фенолфталеина (рТ = 9)?
(+ 0,01 %)
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ПРИЛОЖЕНИЕ

Таблица 1

Приближенные значения средних коэффициентов активности ионов
при различной силе раствора

Коэффициент активности ионовИонная
сила Однозарядные Двухзарядные Трехзарядные Четырехзарядные

0,0001 0,99 0,95 0,90 0,83
0,0002 0,98 0,94 0,87 0,77
0,0005 0,97 0,90 0,80 0,67
0,001 0,96 0,86 0,73 0,56
0,002 0,95 0,81 0,64 0,45

0,0025 0,95 0,81 0,63 0,44
0,005 0,93 0,74 0,52 0,33
0,01 0,90 0,67 0,42 0,23
0,025 0,86 0,56 0,29 0,13
0,05 0,84 0,50 0,21 0,06
0,1 0,81 0,44 0,16 0,04
0,2 0,80 0,41 0,14 0,03
0,3 0,81 0,42 0,14 0,03
0,4 0,82 0,45 0,17 0,04
0,5 0,84 0,50 0,21 0,06
0,6 0,87 0,56 0,27 0,01
0,7 0,89 0,63 0,36 0,16
0,8 0,92 0,72 0,48 0,27
0,9 0,96 0,83 0,66 0,48
1,0 0,99 0,96 0,91 0,85



74

Таблица 2

Произведения растворимости некоторых малорастворимых веществ

Формула ПР Формула ПР Формула ПР
AgBr 5,3 · 10-13  CuI  1,1.10-2 Ni(C4H7O2N2)2 2,3.10-25

Ag2CO3 1,2 · 10-12  Hg2Br2 5,8.10-3 Mn(OH)2 1,9.10-13

AgCl 1,8 · 10-10  Cu(OH)2 8,3.10-20 Mn(OH)3 1,0.10-36

Ag2CrO4 1,1 · 10-12  CuS 6,3.10-36 Mn(OH)4 1,0.10-56

Ag2Cr2O7  1,0 · 10-10  Cu2S  2,5.10-48 MnS 2,5.10-10

Ag3Fe(CN)6  1,0 · 10-22  FeCO3 3,5.10-11 (NH4)3Co(NO2)6 7,6.10-6

Ag4Fe(CN)6 8,5 · 10-45  FeC2O4 2,0.10-7 Na2SiF6 2,8.10-4

AgI 8,3 · 10-17  Fe(OH)2 8,0.10-16 NiCO3 1,3.10-7

Ag3PO4  1,3 · 10-20  Fe(OH)3 6,3.10-38 NiC2O4 4,0.10-10

Ag2S  2,0 · 10-50  FeS 5,0.10-18 Ni(OH)2 6,3.10-18

AgSCN  1,1 · 10-12  Hg2Cl2 1,3.10-18 NiS 3,2.10-19

Ag2SO3  1,5 · 10-14  Hg2I2 4,5.10-29 PbBr2 9,1.10-6

Al(OH)3  1,0 · 10-32  HgS 1,6.10-52 PbCO3 7,5.10-14

BaCO3  4,0 · 10-10  Hg2SO4 6,8.10-7 PbC2O4 4,8.10-10

BaSO4  1,1 · 10-10 KClO4 1,1.10-2 PbS 2,5.10-27

CaCO3  3,8 · 10-9 KIO4 8,3.10-4 PbSO4  1,6.10-8

CaC2O4  2,3 · 10-9 K2SiF6 8,7.10-7 Sc(OH)3 5,0.10-37

CaSO4  2,5 · 10-5 MgCO3 2,1.10-5 Sn(OH)2 6,3.10-27

CoCO3  1,0 · 10-10 Mg(IO3)2 3,0.10-3 Sn(OH)4 1,0.10-57

Co(OH)2  2,0 · 10-16 Mg(OH)2 2,6.10-9 SnS 2,5.10-27

Cr(OH)3  6,3 · 10-31 Mg3(PO4)2 1,0.10-13 Ti(OH)4 6,3.10-52

CuBr  5,3 · 10-9 MgSO3  3,0.10-3 W(OH)4 1,0.10-50

CuCO3  2,5 · 10-10 Hg2Cl2  1,3.10-18 ZnCO3 1,5.10-11

CuC2O4  3,0 · 10-8 MnCO3  1,8.10-11 ZnC2O4 2,8.10-8

CuCl  1,2 · 10-6 MnC2O4  5,0.10-6 Zn(OH)2 1,4.10-17

CuCrO4 3,6 · 10-6 Mn2Fe(CN)6  7,9.10-13 ZnS 1,6.10-24
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Таблица 3

Плотности и концентрации растворов в воде при 20 оС

а) растворы гидроксида натрия

Плотность,
г/см3

w,
% масс.

Плотность,
г/см3

w,
% масс.

Плотность,
г/см3

w,
% масс.

1,000 0,059 1,180 16,44 1,360 33,06
1,005 0,602 1,185 16,89 1,365 33,54
1,010 1,045 1,190 17,345 1,370 34,03
1,015 1,49 1,195 17,80 1,375 34,52
1,020 1,94 1,200 18,255 1,380 35,01
1,025 2,39 1,205 18,71 1,385 35,505
1,030 2,84 1,225 20,53 1,390 36,00
1,035 3,29 1,230 20,98 1,395 36,495
1,040 3,745 1,235 21,44 1,400 36,99
1,045 4,20 1,240 21,90 1,405 37,49
1,050 4,655 1,245 22,36 1,410 37,99
1,055 5,11 1,250 22,82 1,415 38,49
1,060 5,56 1,255 23,275 1,420 38,99
1,065 6,02 1,260 23,73 1,425 39,495
1,070 6,47 1,265 24,19 1,430 40,00
1,075 6,93 1,210 19,16 1,435 40,515
1,080 7,38 1,215 19,62 1,440 41,03
1,085 7,83 1,220 20,07 1,445 41,55
1,090 8,28 1,270 24,645 1,450 42,07
1,095 8,74 1,275 25,10 1,455 42,59
1,100 9,19 1,280 25,56 1,460 43,12
1,105 9,645' 1,285 25,02 1,465 43,64
1,110 10,10 1,290 26,48 1,470 44,17
1.115 10,555 1,295 26,94 1,475 44,695
1,120 11,01 1,300 27,41 1,480 45,22
1,125 11,46 1,305 27,87 1,485 45,75
1,130 11,92 1,310 28,33 1,490 46,27
1,135 12,37 1,315 28,80 1,495 46,80
1,140 12,83 1,320 29,26 1,500 47,33
l,145 13,28 1,325 29,73 1,505 47,85
1,150 13,73 1,330 30,20 1,510 48,38
1,155 14,18 1,335 30,67 1,515 48,905
1,160 14,64 1,340 31,14 1,520 49,44
1,165 15,09 1,345 31,62 1,525 49,97
1.170 15,54 1,350 32,10 1,530 50,50
1,175 15,99 1,355 32,58
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б) растворы соляной кислоты

Плотность,
г/см3

w,
% масс.

Плотность,
г/см3

w,
% масс.

Плотность,
г/см3

w,
% масс.

1,000 0,3600 1,070 14,495 1,140 28,18
1,005 1,360 1,075 15,485 1,145 29,17
1,010 2,364 1,080 16,47 1,150 30,14
1,015 3,374 1,085 17,45 1,155 31,14
1,020 4,388 1,090 18,43 1,160 32,14
1,025 5,408 1,095 19,41 1,165 33,16
1,030 6,433 1,100 20,39 1,170 34,18
1,035 7,464 1,105 21,36 1,175 35,20
1,040 8,490 1,110 22,33 1,180 36,23
1,045 9,510 1,115 23,29 1,185 37,27
1,050 10,52 1,120 24,25 1,190 38.32
1,055 11,52 1,125 25,22 1,195 39,37
1,060 12,51 1,130 26,20 1,198 40,00
1,065 13,50 1,135 27,18
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Таблица 4

Константы ионизации некоторых кислот и оснований

а) кислоты

Название Формула Кi Ka pKa
Адипиновая HOOC(CH2)4COOH K1 3,9 · 10-5 4,41

K2 3,9 · 10-6 5,41
Азотистая HNO2 K1 5,1 · 10-4 3,29
a-Аланин CH2CH(NH2)COOH 1,3 · 10-10 9,89

Аскорбиновая K1 9,1 · 10-5 4,04

(HO)C C(OH) COHC

CH(OH)
CH2(OH)

O

K2 4,6 · 10-12 11,34

Бензойная C6H5COOH K1 6,3 · 10-5 4,20
Борная (орто) H3BO3 K1 7,1 · 10-10 9,15

K2 1,8 · 10-13 12,74
K3 1,6 · 10-14 13,80

(тетра) H2B4O7 K1 1,8 · 10-4 3,74
K2 2,0 · 10-8 7,70

Вольфрамовая H2WO4 K1 6,3 · 10-3 2,20
K2 2,0 · 10-4 3,70

Глутаровая HOOC(CH2)3COOH K1 4,6 · 10-5 4,34
K2 5,4 · 10-6 5,27

Иодная H3IO4 K1 2,5 · 10-2 1,61
K2 4,3 · 10-9 8,33
K3 1,0 · 10-15 15,0

Лимонная K1 7,4 · 10-4 3,13
K2 2,2 · 10-5 4,66
K3 4,0 · 10-7 6,40HOC

CH2HOOC
COOH

CH2HOOC K4 1,0 · 10-16 16,0
Малеиновая HOOCCH=CHCOOH K1 1,2 · 10-2 1,92

K2 6,0 · 10-7 6,22
Молочная CH3CH(OH)COOH 1,5 · 10-4 3,83

Муравьиная HCOOH 1,8 · 10-4 3,75
Мышьяковая H3AsO4 K1 5,6 · 10-3 2,25

K2 1,7 · 10-7 6,77
K3 2,9 · 10-12 11,53

Пикриновая HOC6H2(NO2)3 4,2 · 10-1 0,38
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Название Формула Кi Ka pKa
Салициловая C6H4(OH)COOH K1 1,1 · 10-3 2,97

K2 2,6 · 10-14 13,59

Селенисто-
водородная H2Se K1 1,3 · 10-4 3,89

K2 1,0 · 10-11 11,0

Сернистая H2SO3 K1 1,4 · 10-2 1,85

K2 6,2 · 10-8 7,20

Сероводородная H2S K1 1,0 · 10-7 6,99
K2 2,5 · 10-13 12,60

Синильная HCN K1 5,0 · 10-10 9,30
Теллуристая H2TeO3 K1 2,7 · 10-3 2,57

K2 1,8 · 10-8 7,74
Теллуро-

водородная H2Te K1 2,3 · 10-3 2,64

K2 6,9 · 10-13 12,16
Угольная H2CO3 K1 4,5 · 10-7 6,35

K2 4,8 · 10-11 10,32
Уксусная CH3COOH K1 1,74 · 10-5 4,76

Фосфорная (орто) H3PO4 K1 7,1 · 10-3 2,15
K2 6,2 · 10-8 7,21
K3 5,0 · 10-13 12,30

Фтороводородная HF K1 6,2 · 10-4 3,21
Хлорноватистая HClO K1 2,95 · 10-8 7,53

Хромовая H2CrO4 K1 1,6 · 10-1 0,80
K2 3,2 · 10-7 6,50

Циановая HOCN K1 2,7 · 10-4 3,57
Щавелевая H2C2O4 K1 5,6 · 10-2 1,25

K2 5,4 · 10-5 4,27
Эриохром
черный Т K1 5,0 · 10-7 6,3

OH

NNaO3S N

OH

O2N
K2 2,8 · 10-12 11,55

Этилендиамин- (CH2N)2(CH2COOH)4 K1 1,0 · 10-2 2,00
тетрауксусная K2 2,1 · 10-3 2,67

K3 6,9 · 10-7 6,16
K4 5,5 · 10-11 10,26
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Название Формула Кi Ka pKa
Яблочная HOOCCH(OH)CH2COOH K1 3,5 · 10-4 3,46

н-Хлорпропановая СН2ClСН2COOH

K2

K1

8,9 · 10-6

1,14·10-4

5,05

3,98

б) основания

Название Формула Ka pKa
Аммиака раствор NH3 + H2O 1,76.10-5 4,76

Анилин C6H5NH2 + H2O 4,3.10-10 9,37
н-Бензиламин C6H5CH2NH2 + H2O 2,1.10-5 4,67

Бутиламин CH3(CH2)2CH2NH2 + H2O 6,0.10-4 3,22
Гидроксиламин NH2OH + H2O 8,9.10-9 8,05

Гуанидин (H2N)2CNH + H2O 3,55.10-1 0,55
Диметиламин (CH3)2NH + H2O 5,4.10-4 3,27
Диэтиламин (C2H5)2NH + H2O 1,2.10-3 2,91
Метиламин CH3NH2 + H2O 4,6.10-3 3,34

Пиперидин
H2C

H2C
H2C CH2

NH
CH2

+ H2O 1,3.10-3 2,88

Этиламин C2H5NH2 + H2O 6,5.10-4 3,19
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Таблица 5

Некоторые кислотно-основные индикаторы

Индикатор Формула

Интервал
перехода рН и

окраска
индикатора

Тимоловый
синий, 1-й

переход
C

SO3H

O

CH3CH3

OH

CH3 CH3

1,2–2,8

Красная –
желтая

Метиловый
оранжевый (H3C)2N N N SO3Na

3,1–4,0

Красная –
желтая

Метиловый
красный

(H3C)2N N N

HOOC

4,2–6,2

Красная–
желтая
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Индикатор Формула

Интервал
перехода рН и

окраска
индикатора

Бромкрезо-
ловый пур-

пурный
C

SO3H

O

CH3CH3

OH

Br Br
5,2–6,8

Желтая –
пурпурная

Нейтральный
красный

N

N CH3

NH2(H3C)2N

. HCl
6,8–8,4

Красная –
желтая

Тимоловый
синий, 2-й

переход
См. №1

8,0–9,6

Желтая – си-
няя

Фенол-
фталеин

-O

C

O-

COO-

8,2–10,0

Нет – пурпур-
ная

Индиго-
кармин

N
H

O
C

C

H
N

C
C
O

HO3S

SO3H

11,6–14,0

Синяя – жел-
тая
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Таблица 6

Нормальные окислительно-восстановительные потенциалы

Элемент Высшая степень
окисления +ne- Низшая степень

окисления Eo, B

Ag Ag+ +e- Ag +0,7994
AgCl +e- Ag + Cl- +0,222
AgI +e- Ag + I- –0,152

Al Al3+ +3e- Al –1,66
Al(OH)3 +3e- Al + 3OH- –2,29
AlF6

3- +3e- Al + 6F- –2,07
Br Br2 +2e- 2Br- +1,087

BrO3
- + 6H+ +6e- Br- + 3H2O +1,45

BrO3
- + 3H2O +6e- Br- + 6OH- +0,61

C C6H4O2 (хинон) + 2H+ +2e- C6H4(OH)2

(гидрохинон)
+0,6994

HCHO + 2H+ +2e- CH3OH +0,19
CH3CHO +2e- C2H5OH +0,19

HCOOH + 2H+ +2e- HCHO + H2O –0,01
CH3COOH + 2H+ +2e- CH3CHO + H2O –0,12
HCOO- + 2H2O +2e- HCHO + 3OH- –1,07
CO2 + N2 + 6H+ +6e- CO(NH2)2 + H2O +0,1

CO2 + 2H+ +2e- HCOOH –0,20
2CO2 + 2H+ +2e- H2C2O4 –0,49

Ce Ce4+ +e- Ce3+ +1,77
CeOH3+ +e- Ce3+ + H2O +1,70

Cl Cl2 +2e- 2Cl- +1,359
ClO4

- + H2O +2e- ClO3
- + 2OH- +0,36

ClO4
- + + H+ +8e- Cl- + 4H2O +1,38

Co Co3+ +e- Co2+ +1,95
Co2+ +2e- Co –0,29

Cr Cr3+ +e- Cr2+ –0,41
Cr3+ +3e- Cr –0,74

Cr2O7
2- + 14H+ +6e- Cr3+ + 7H2O +1,33

CrO4
2- + 4H2O +3e- Cr(OH)3 –0,13

Cu Cu2+ +2e- Cu +0,345
Cu2+ + I- +e- CuI +0,86

F F2 +2e- 2F- +2,77
Fe Fe3+ +e- Fe2+ +0,771
H 2H+ +2e- H2 0,000
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Элемент Высшая степень
окисления +ne- Низшая степень

окисления Eo, B

2H+ (10-7 M) +2e- H2 –0,414
2H2O +2e- H2 + 2OH- –0,828

HO2
- + H2O +2e- 3OH- +0,88

Hg Hg2+ +2e- Hg +0,85
I I2 +2e- 2I- +0,621

IO3
- + 6H+ +6e- I- + 3H2O +1,08

IO3
- + 3H2O +6e- I- + 6OH- +0,26

Mn MnO2 + 4H+ +2e- Mn2+ + 2H2O +1,23
MnO4

- + 4H+ +3e- MnO2 + 2H2O +1,69
MnO4

- + 2H2O +3e- MnO2 + 4OH- +0,60
MnO4

- + 8H+ +5e- Mn2+ + 4H2O +1,51
N NO2

- + H2O +e- NO + 2OH- –0,46
2HNO2 + 6H+ +6e- N2 + 4H2O +1,44

NO3
- + 2H+ +e- NO2 + H2O +0,80

NO3
- + 4H+ +3e- NO + 2H2O +0,96

2NO3
- + 12H+ +10e- N2 + 6H2O +1,24

NO3
- + 10H+ +8e- NH4

+ + 3H2O +0,87
Ni Ni2+ +2e- –0,228
O O2 + 4H+ +4e- 2H2O +1,229

O2 + 2H2O +4e- 4OH- +0,401
O2 + 2H+ +2e- H2O2 +0,682

H2O2 + 2H+ +2e- 2H2O +1,77
P H3PO4 + 5H+ +5e- P + 4H2O –0,41
Pb Pb2+ +2e- Pb –0,126
S 2H+ +2e- H2S +0,171

S4O6
2- +2e- 2S2O3

2- +0,09
H2SO3 + 4H+ +4e- S + 3H2O +0,45
SO4

2- + 4H+ +2e- H2SO3 + H2O +0,17
SO4

2- + 8H+ +6e- S + 4H2O +0,36
SO4

2- + 10H+ +8e- H2S + 4H2O +0,31
S2O8

2- +2e- 2SO4
2- +2,01

Sn Sn2+ +2e- Sn –0,140
Zn Zn2+ +2e- Zn –0,764
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Таблица 7

Важнейшие окислительно-восстановительные индикаторы

Окраска

Индикатор Окислительная форма Ео, В

О
ки

сл
ен

но
й

фо
рм

ы

В
ос

ст
ан

ов
ле

н-
но

й 
фо

рм
ы

Нитрофер-
роин,

комплекс
с Fe2+

N N

NO2

3

Fe2+
+1,25 Голу-

бая
Крас-
ная

Дифениламин N
H

+0,76 Фиоле-
товая Нет

2,6-
Дибромфенол-

индофенол,
Na-соль

NO

Br

Br

ONa

+0,668
(рН=0);

+0,216
(рН=7)

Синяя Нет

Индигокар-
мин

N
H N

H

O OHO3S SO3H
+0,291
(рН=0);

–0,125
(рН=7)

Синяя Нет
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Таблица 8

Константы устойчивости комплексных ионов

Центральный ион

lg
 K

1

lg
 K

1,
2

lg
 K

1,
2,

3

lg
 K

1,
2,

3,
4

lg
 K

1,
2,

3,
4,

5

g 
K

1,
2,

3,
4,

5,
6

Ионная сила

Комплексы с аммиаком (NH3)
Co2+ 1,99 3,50 4,43 5,07 5,13 4,39 0
Cu2+ 3,99 7,33 10,06 12,03 11,43 8,9 0
Ni2+ 2,67 4,79 6,40 7,47 8,10 8,01 0
Zn2+ 2,18 4,43 6,93 9,08 9,46 12,75 0

Гидроксокомплексы (OH-)
Al3+ 9,03 18,7 27 33 - - 0
Cr3+ 10 18,3 24 28,6 - - 0
Cu2+ 6,0 10,7 14,2 16,4 - - 0
Pb2+ 7,5 10,5 13,9 - - - 0

Фторидные комплексы (F-)
Al3+ 7,1 11,9 15,8 18,5 20,2 20,67 0
Fe3+ 6,0 10,7 13,7 15,7 16,1 16,1 0
Sc3+ 7,0 12,9 17,3 20,8 - - 0

Этилендиаминтетраацетатные комплексы (Y4-)
Al3+ 16,5 - - - - - 0,1
Ba2+ 7,8 - - - - - 0
Ca2+ 10,6 - - - - - 0,1
Co2+ 16,3 - - - - - 0,1
Cr3+ 23,4 - - - - - 0,1
Cu2+ 18,8 - - - - - 0,1
Fe3+ 24,2 - - - - - 0
Mg2+ 9,12 - - - - - 0
Pb2+ 18,0 - - - - - 0,1
Zn2+ 16,3 - - - - - 0,1

Этилендиаминтетраацетатные комплексы (HY3-)
Al3+ 3,4 - - - - - 0,1
Ca2+ 3,5 - - - - - 0,1
Co2+ 9,2 - - - - - 0,1
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Центральный ион

lg
 K

1

lg
 K

1,
2

lg
 K

1,
2,

3

lg
 K

1,
2,

3,
4

lg
 K

1,
2,

3,
4,

5

g 
K

1,
2,

3,
4,

5,
6

Ионная сила

Cu2+ 11,5 - - - - - 0,1
Fe3+ 14,6 - - - - - 0
Mg2+ 2,28 - - - - - 0
Pb2+ 10,6 - - - - - 0,1
Zn2+ 9,0 - - - - - 0,1

Примечание. Две и более цифр индекса поставлены у констант полной
диссоциации комплексов с соответствующим числом групп лиганда,
например для комплекса Fe3+ c хлорид-ионами

22,1
3

2

-+

+

×
=

ClFe

FeCl

cc

c
K ;

33,2,1
3

2

-+

+

×
=

ClFe

FeCl

cc

c
K .
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Таблица 9

Наиболее распространенные индикаторы в комплексонометрии

Индикатор,
концентрация

Определяемые ионы,
условия определения

Арсеназо I, 0,1 % водный
раствор

Ca2+, Mg2+ – pH = 10, фиолетовая –
оранжевая

Дитизон, 0,075 %
раствор в этиловом
спирте

Zn2+, Ni2+, Pb2+, – рН = 4–6, 50 %-ный
спирт, розовая – голубая, зеленая или
желтая в зависимости от рН
Al3+ – обратное титрование солью цинка,
зеленая – красная.

Ксиленоловый оранжевый,
0,5 % раствор в этаноле

Cd2+, Fe2+ – pH = 5–6, уротропиновый
буфер; красная – желтая
Zn2+, Pb2+ – рН = 5, ацетатный буфер,
красная – желтая

Мурексид, 0,2 %
смесь индикатора
с твердым хлоридом на-
трия

Ca2+ – рН ³ 12; Co2+ – pH = 8, NH3;
Cu2+ – pH = 7–8, NH3, красная – фиоле-
товая Ni2+ – pH = 8,5 – 9,5, NH3, оранже-
вая – фиолетовая

Сульфосалициловая
кислота, 5 % водный рас-
твор

Fe3+ – рН = 2–3, ацетатный буфер,
горячий раствор, красная – желтая

Эриохром черный Т,
1 % смесь
индикатора с твердым
хлоридом натрия

Al3+ – рН = 7–8, обратное титрование
солью цинка в присутствии пиридина;
Ba2+ – рН = 10, титрование в присутст-
вии комплексоната магния; Cd2+, Co2+,
Mg2+, Zn2+ – pH = 10, винно-красная –
синяя
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