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Билет №1 

1. Способы выражения концентрации, применяемые в 
титриметрическом анализе, единицы измерения. 

Найти молярную концентрацию и молярную концентрацию 
эквивалента 20% раствора серной кислоты с плотностью 1,18 г/мл. 

Решение: 
Концентрация раствора (С) - это отношение количества растворенного 

вещества (А) к объему раствора (V). Другими словами, С (А) показывает 
количество вещества в единице объема раствора. 

Молярная концентрация C (А), См - это количество моль 
вещества А, содержащегося в 1 л раствора. 

CМ = m1000/МV ,             

 где  m –масса вещества , г; М – относительная молекулярная 
(молярная ) масса   вещества, г/моль; V – объем раствора, мл. 

При этом используют следующие формы записи: например, 0,1М HCl, 

или  С(НСl) =0,1 моль/л = 0,1 ммоль/мл. 
Молярная концентрация эквивалента СН (нормальная концентрация) 

- это количество моль эквивалентов вещества, находящихся в 1 л раствора. 
При этом применяют такие формы записи: например, 0,1 н H2SO4, 

С(H2SO4) = 0,1 моль-экв/л = 0,1 мэкв/мл; С(1/2 H2SO4) = 0,1 моль/л, где 
1/2 - фактор эквивалентности ( f ). Если f=1, то предпочтительнее 
использовать термин "молярная" концентрация. 

Массовая концентрация - это отношение массы растворенного 
вещества к объему раствора. 

Численное значение этой концентрации выражается в г/л, мг/мл , г/мл. 
В титриметрическом анализе применяют единицу измерения массовой 
концентрации в г/мл. Это - титр раствора, Т.  

Т =m /V 

Титр   рабочего раствора по определяемому веществу, Т(В/А) (г/мл) - 
это отношение массы m (А) определяемого вещества к эквивалентному  
объему V (В) рабочего раствора: 

T(B/A)=m(А)/V(В). 
Т(В/А) показывает, какая масса анализируемого вещества (А) 

реагирует с I мл рабочего раствора вещества (В). 
 

Массовая доля (А) вещества А -это отношение массы m(А) 
вещества А к общей массе mобщ раствора или смеси веществ: 

(А)= m(А) / mобщ 

 

Задача 

Концентрацию серной кислоты рассчитаем по формуле пересчета 
концентраций: 
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2. Температура кипения раствора неэлектролита. 2-ой закон 
Рауля. Физический смысл эбуллиоскопической константы. 

Что произойдёт с эритроцитами, если их поместить в 2% раствор 
КСl со степенью диссоциации 90% и плотностью 1,08 г/мл при 
температуре 30°С? 

Решение: 
Неэлектролиты  вещества, растворы которых не проводят 

электрический ток. Разбавленные растворы неэлектролитов обладают рядом 
свойств (коллигативные свойства), которые зависят только от концентрации 
растворенного вещества и природы растворителя и практически не зависят от 
природы растворенных веществ 

Закон Рауля: относительное понижение давления насыщенного пара 
растворителя над раствором равно мольной доле растворенного вещества. 

Температура кипения (Ткип). Ткип прямо связана с давлением 
насыщенного пара над жидкостью. Любая жидкость начинает кипеть при 
температуре, при которой давление ее насыщенного пара достигает 
величины внешнего давления.  

Поскольку давление пара растворов, в соответствии с законом Рауля, 
снижается, то температура кипения растворов всегда выше, чем температура 
кипения растворителя на величину Ткип. 

следствие из закона Рауля: повышение температуры кипения раствора 
(Ткип) пропорционально моляльности раствора (Сm): 

Ткип = Кэ·Сm    ,       

где Ткип = (Т1  Т0);  Т1  температура кипения раствора; Т0  

температура кипения растворителя;   Кэ  эбулиоскопическая постоянная 
растворителя 

Физический смысл эбулиоскопической константы, заключается в 
повышения температуры кипения раствора с концентрацией 1 моль/кг. 

Задача: 
Что произойдёт с эритроцитами, если их поместить в 2% раствор KCl 

со степенью диссоциации 90% и плотностью 1,08 г/мл при температуре 
30°С? 

Молярная концентрация раствора: 
10 2 10 1,08

( ) 0,2899 /
( ) 74,5

С C моль л
М

K l
KCl

    
    

Так как хлорид калия – сильный электролит, примем степень 
диссоциации равной 100%, тога изотонческий коэффициент равен 2. 
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Рассчитаем осмотическое давление раствора 

Росм iCRT  = 2*0,2899*8,314*(273+30) = 1460,6 кПа 

Раствор гипертонический, осмотическое давление раствора выше чем 
эритроците, поэтому вода выходит из эритроцитов , и они как бы 
сморщиваются 

 

 

 

3. Гидролиз солей по аниону. Расчёт pH, константы гидролиза и 
степени гидролиза при гидролизе по аниону. 

Найти растворимость в моль/л и г/л в насыщенном растворе 
Ag2CrO4, если ПР=4*10-12. 

Решение: 
Гидролиз – это обменное взаимодействие ионов соли с молекулами 

воды, в результате которого смещается равновесие электролитической 
диссоциации воды 

Гидролиз соли слабой кислоты и сильного основания проходит по 
аниону, при этом может образоваться слабая кислота или кислая соль (если 
заряд аниона больше единицы). В результате гидролиза в растворе 
образуются ОН. рН раствора увеличивается (среда щелочная, рН  7): 

SO3
2+ H2O ⇆ HSO3

 + 
OH . 

Na2SO3 + H2O ⇆ NaHSO3 + NaOH; 

Гидролиз, как и диссоциацию, можно охарактеризовать степенью h 

(доля гидролизованных единиц) и константой Кгидр.. При этом Кгидр. можно 
выразить через Кв и Кд слабой кислоты (Кд.к) или основания(Кд.осн). 

Например, для гидролиза по аниону:  
 Рассмотрим пример алгебраического выражения  Кгидр. и  h - степени 

гидролиза в растворе цианида калия. 
KCN + H2O  ↔ HCN + KOH 

CN–   + H2O ↔  HCN +  OH– 

HCN

воды
гидр К

КК   

]CN[

]HCN[]OH[К гидр 

 
 ; 

.
       воды

кислоты соли соли

гидрK
h

К
h

К С С
 


 

рН соли, гидролизующейся по аниону можно рассчитать по формуле 

 Clg
2

1
pK

2

1
  7 рН

   Clg
2

1
pK

2

1
  7  pH

KCNHCN

соликислоты




  

Задача 
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Найти растворимость в моль/л и г/л в насыщенном растворе Ag2CrO4, 

если ПР=4*10-12. 

Ag2CrO4 малорастворимое соединение, в водном растворе частично 
диссоциирует: 

Ag2CrO4 ↔ 2Ag+ + CrO4
2- 

Выражение произведения растворимости: 
ПР(Ag2CrO4)=[ Ag+]2[ CrO4

2-]=4*10-12 

Пусть молярная растворимость соли S моль/л, тогда равновесные 
концентрации ионов: 

[ Ag+]= 2 S моль/л 

[ CrO4
2-]= S моль/л 

ПР(Ag2 CrO4)=(2S)2S=4S3=4*10-12 

  2
4

1
2 43 3

Ag 4 10
1 10

4 4

ПР
S M

CrO 


     

Массовая растворимость соли: 
С = S*M(Ag2CrO4) = 1*10-4*332= 0,0332 г/л 

 

 

4. Фосфатный буфер и механизм его действия. Значение 
фосфатного буфера в организме и расчёт pH для этого буфера. 

Рассчитать буферную ёмкость по кислоте, если при добавлении 5 мл 
0,1 моль/л НСl к 100 мл буфера pH изменился на 0,35 единиц. 

Решение: 
Буферные растворы представляют собой смесь слабой кислот и ее соли 

или  слабого основания с его солью. 
Слабая кислота и ее соль защищают следующим образом раствор от 

изменения pH при добавлении небольшого количества кислоты или 
основания. Если добавляется основание, слабая кислота буфера его 
нейтрализует, предотвращая сильное изменение pH если добавляется 
кислота, то она нейтрализуется основанием - анионом слабой кислоты, также 
не допуская сильного изменения pH 

Дигидрофосфат ион – слабая кислота, в водном растворе со своей 
солью – гидрофосфат ионом образует буферный раствор. 

При добавлении небольшого количества щелочи гидроксил ионы 
связываются в слабый электролит - воду: 

H2РO4
- + OH- = HРO4

2- + Н2О 

При добавлении кислоты ионы водорода связываются в слабый 
электролит – угольную кислоту: 

HРO4
2- + H+ = H2РO4

- 

рН фосфатного буферного раствора можно рассчитать по формуле: 
рН=рКкисл - lg (С(H2РO4

-) / С(HРO4
2-))  

при соотношении концентраций гидрофосфат и дигидрофосфат ионов 
1:1 рН буферного раствора рН = рК = 7,2 
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В организме образуются большие количества кислых продуктов. 
Например у человека ежесуточно образуются 2-3 л 0,1 н. соляной кислоты. 
Сохранение постоянства реакции среды организма обеспечивается наличием 
в них мощных буферных систем. В человеческом организме особенно 
большую роль играет белковый, гемоглобиновый, бикарбонатный и 
фосфатный буфера. В крови ёмкость фосфатной буферной системы невелика 
(составляет около 2 % общей буферной ёмкости), в связи с низким 
содержанием фосфатов в крови. Фосфатный буфер выполняет значительную 
функцию в поддержании физиологических значений рН во внутриклеточных 
жидкостях и моче. 

Задача: 
Буферной емкостью называется количество вещества эквивалента 

сильной кислоты или щелочи (моль), необходимое для смещения рН 1 л 

буферного раствора на одну единицу. 

1 0

b

pH pH
 



, 

где Δ b – количество добавленной щелочи или кислоты; 
рН0 – водородный показатель исходного буферного раствора; 
рН1 – водородный показатель буферного раствора после прибавления 

сильной кислоты или щелочи. 
1000

0,1 0,005
100 0,0143

0,35


 
   

 

 

5. Хелатотерапия и её значение. Важнейшие антидоты при 
отравлениях солями тяжёлых металлов. 

Дано комплексное соединение K2[Co(NH3)2(NO2)4]. Дать название, 
определить степень окисления комплексообразователя, 
координационное число и показать диссоциацию этого комплекса. 

Решение: 
Токсичные ионы металлов окружающей среды чаще всего являются 

ионами мягких тяжёлых металлов и металлоидов, играющих весьма 
скромные биологические роли. Попадание их в организм зачастую грозит 
серьёзными неприятностями, так как они очень прочно связываются с 
биологическими макромолекулами. Среди токсичных веществ можно 
отметить соединения мышьяка, кадмия, ртути и свинца.  

Большинство способов лечения отравлений металлами подразумевает 
использование хелатирующих агентов с целью образования и быстрого 
выведения растворимых и нетоксичных комплексов.  

Хелатирующий агент металла должен достаточно прочно связывать 
металл, чтобы конкурировать с биологическими лигандами, и обладать 
селективностью. В случае недостаточной селективности или её отсутствия 
могут быть вредные побочные эффекты, заключающиеся в выведении других 
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металлов, в частности, кальция и цинка. Кроме того, лиганд сам по себе не 
должен быть токсичным. 

Для лечения отравления люизитом ClCH=CHAsCl2 во время первой 
мировой войны был создан лиганд БАЛ (британский антилюизит) Действие 

люизита основывается на связывании –SH- групп ферментов, но БАЛ ещё 
прочнее связывает мышьяк и поэтому может выводить его. 

 
Динатриевая соль ЭДТА (трилон Б) способна образовывать 

комплексонаты с различными металлами, в том числе с ионом кальция. Это 
даёт возможность применять её при заболеваниях, связанных с избыточным 
отложением солей кальция (мочекаменная болезнь, катаракта). 

При острых и хронических отравлениях тяжёлыми и редкоземельными 
металлами и их соединениями (свинцом, кадмием, ртутью, кобальтом, 
ураном, иттрием, церием и др.) используют тетацин-кальций (кальций 
динатриевую соль этилендиамино-тетрауксусной кислоты), которую 
используют для предотвращения вымывания кальция из скелета. 
Комплексонат кальция образует более прочные комплексы с ионами этих 
металлов, чем комплексы этих ионов с серосодержащими группами белков, 
ферментов. Ионы этих элементов вытесняют кальций, так как образуют 
более прочные связи с кислородом и азотом комплексона, чем кальций: 

Hg2+ + [CaЭДТА] = Ca2+ + [HgЭДТА]. 
Высокую комплексообразующую активность в отношении ионов 

металлов (главным образом, меди, ртути, свинца и железа) проявляет 
пеницилламин (D-3,3-диметилцистеин): 

 
 

Задача 

Дано комплексное соединение K2[Co(NH3)2(NO2)4]. Дать название, 
определить степень окисления комплексообразователя, координационное 
число и показать диссоциацию этого комплекса. 

K2[Co(NH3)2(NO2)4] – диамминтетранитрокобальтат (II) калия 

степень окисления комплексообразователя +2 

координационное число 6 

первичная диссоциация комплекса (полная) 
K2[Co(NH3)2(NO2)4] = 2K+ + [Co(NH3)2(NO2)4]

2- 

Вторичная диссоциация комплекса (частичная) 
[Co(NH3)2(NO2)4]

2- ↔ Co2+ + 2NH3 + 4NO2
- 
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Билет № 2 

1. Титриметрический анализ, сущность метода, закон, лежащий 
на его основе. Классификация титриметрических методов, применение. 

Для титрования 20 мл раствора серной кислоты затрачено 18,6 мл 
0,098 моль/л раствора КОН. 

Рассчитать молярную концентрацию эквивалента серной кислоты 
и титр этого раствора. 

Решение: 
Титриметрический анализ основан на точном измерении количества 

реактива, израсходованного на реакцию с определяемым веществом. Для 
рассмотрения материала настоящего раздела потребуются следующие 
определения. 

Титрованный, или стандартный, раствор – раствор, концентрация 
которого известна с высокой точностью. 

Титрование – прибавление титрованного раствора к анализируемому 
для определения точно эквивалентного количества. 

Титрующий раствор часто называют рабочим 
раствором или титрантом. Например, если кислота титруется щелочью, 
раствор щелочи называется титрантом. 

Момент титрования, когда количество прибавленного титранта 
химически эквивалентно количеству титруемого вещества, 
называется точкой эквивалентности (стехиометричности). 

В основе титриметрического метода анализа лежит закон эквивалентов:  

вещества реагируют между собой в эквивалентных количествах, т.е. число 
эквивалентов одного вещества (n1) равно числу эквивалентов другого 
вещества (n2),  n1=n2. 

Так как n=СV ·10-3, где С — молярная концентрация эквивалента 
(нормальность), V-объем в мл, в котором растворено вещество, то для двух 
стехиометрически реагирующих веществ справедливо соотношение: 

C1V1=C2V2 

Титриметрический анализ основан на точном измерении количества 
реактива, израсходованного на реакцию с определяемым веществом. Для 
рассмотрения материала настоящего раздела потребуются следующие 
определения. 

Классифицировать титриметрические методики можно по нескольким 
независимым признакам: а именно: 

Классификация по типу реакции, протекающей при титровании, 
обычно выделяют следующие методы титриметрического анализа. 

1      Методы кислотно-основного титрования (ацидиметрия, 
алкалиметрия) основаны на процессах передачи протона, например, 

H+ + OH- → H2O, 

2        В методах комплексообразования используют реакции 
образования координационных соединений, например, 

Mg2+ + H2Y
2- → MgY2- + 2H+  (комплексонометрия) 
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3         Методы осаждения основаны на реакциях образования 
малорастворимых соединений: 

Ag+ + Cl- → AgCl  (аргентометрия), 
4    Методы окисления-восстановления объединяют многочисленную 

группу окислительно-восстановительных реакций, например, 
MnO4

-+5Fe2++8H+ → Mn2++5Fe3++4H2O   (перманганатометрия), 
Классификация по приемам титрования: 
 При прямом титровании к раствору определяемого вещества 

(аликвоте или навеске, титруемому веществу) добавляют небольшими 
порциями раствор титранта (рабочий раствор). Например, определение 
концентрации перманганата калия по щавелевой кислоте. По навеске 
щавелевой кислоты готовят стандартный раствор, его аликвотную часть 
титруют раствором перманганата калия до образования устойчивой розовой 
окраски. 

 При обратном титровании к раствору определяемого вещества 
добавляют сначала заведомый избыток специального реагента и затем 
титруют его остаток, не вступивший в реакцию. Например при определении 
концентрации дихромата калия к раствору добавляют избыток щавелевой 
кислоты, остаток кислоты дотитровывают стандартным раствором 
перманганата калия.  

 При заместительном титровании к раствору определяемого 
вещества добавляют сначала заведомый избыток специального реагента и 
затем титруют один из продуктов реакции между анализируемым веществом 
и добавленным реагентом. Например при определении концентрации 
перманганата добавляют раствор йодида калия, выделившийся йод 
оттитровывают стандартным раствором тиосульфата натрия,  

Задача 

Запишем уравнение реакции: 
2КOH + H2SO4 = К2SO4 + 2H2O 

Закон эквивалентов: 
n(КOH) = n( ½ H2SO4) 

молярная концентрация эквивалента  и титр кислоты рассчитаем по 
формулам: 

2 4

2 4

2 4 2 4
2 4

( ) ( ) 0,098 18,6
( ) 0,09114 моль/л

( ) 20,0

( ) ( ) 0,09114 4 л

½ 

½ 9
( ) 0,004466 г/м

1000 1000

 ½ 

C V
C

КOH КOH
H SO

H SO

H SO H SO
T O

V

C M
H S

 
  

 
  

 

 

 

 

2. Закон Вант-Гоффа для растворов электролитов. В каких 
случаях он применим? От чего зависит изотонический коэффициент? 

Найти температуру замерзания 10% раствора глицерина в водном 
растворе, если криоскопическая константа равна 1,86 (К.кг)/моль, а 
молярная масса глицерина 92 г/моль. 
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Решение: 
Осмос  явление односторонней диффузии через полупроницаемую 

перегородку, разделяющую раствор и чистый растворитель или два раствора 
разной концентрации.  

Давление, которое требуется создать, чтобы остановить осмос из 
чистого растворителя в раствор, называется осмотическим (принцип Вант-

Гоффа).  
Pосм = CМ·R·T  ,           

где  СМ  молярная концентрация раствора (число моль вещества на 1 л 
раствора); R  универсальная газовая постоянная;  T  абсолютная 
температураВ растворах электролитов осмотическое давление 
рассчитывается по формуле 

Росм=i*С*R*T 

Коллигативные свойства (P, Ткип, Тзам, Pосм) для растворов 
электролитов всегда больше рассчитываемых по формулам, т.к. в этих 
растворах на самом деле больше частиц (ионов и молекул), чем растворено 
молекул. Это обстоятельство учитывается с помощью изотонического 
коэффициента (i), который показывает, во сколько раз увеличилось общее 
число частиц в растворе в результате частичной или полной диссоциации на 
ионы. 

теор
осм

эксп
осм

теор
зам

эксп
зам

теор
.кип

эксп
кипю

теор

эксп

P

P

T

T

T

T

P

P
i 














     

1k

1i




   .                                      

Здесь k – максимальное число ионов, на которые может распадаться 
формульная единица или молекула. Очевидно, что 1  i  k. 

Задача 

Найти температуру замерзания 10% раствора глицерина в водном 
растворе, если криоскопическая константа равна 1,86 (К.кг)/моль, а молярная 
масса глицерина 92 г/моль. 

В 100 г раствора содержится 10 г глицерина и 100-10 = 90 г воды 

По следствию из закона Рауля понижение температуры замерзания: 

m

10
 · 1,86 2,25

92 0,090

0-2,25=2,25

ов ва
зам К К

в ва р ля

о
зам

mТ К С К С
M m

Т С



 

      
 



 

 

 

 

3. Правило произведения растворимости. Константа 
растворимости (ПР) трудно растворимого электролита. Условие 
образования осадков. 

Найти pH, константу и степень гидролиза для соли Na3PO4 по 
первой ступени с концентрацией 0,01 моль/л, если К3 (Н3РО4)=1,3* 10-12. 
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Решение: 
Гетерогенная система - это система, состоящая из нескольких фаз, 

например, из двух несмешивающихся жидких фаз, из твердой и жидкой фаз и 
т. д. Гетерогенное равновесие ˗ это равновесие, устанавливающееся на 
границе раздела фаз. В аналитической химии часто встречаются 
гетерогенные системы, в которых осадок (твердая фаза) какого-либо 
вещества находится в равновесии с насыщенным раствором того же вещества 
(жидкая фаза). Примером системы такого типа может служить насыщенный 
водный раствор хлорида серебра, находящийся в равновесии с осадком 
хлорида серебра: 

 
Для этого химического равновесия можно написать выражение 

истинной термодинамической константы химического равновесия, 
выраженной через активности 

 
Активность твердой фазы величина постоянная и выражение 

преобразуют к виду, называемому термодинамическим произведением 
растворимости (ПР): 

 
В общем случае, для трудно растворимого электролита ApBq 

произведение растворимости имеет вид: 

 
Термодинамическое произведение растворимости подходит для 

описания идеальных систем либо систем близких к идеальным (нулевая или 
очень малая ионная сила, отсутствие побочных реакций). В реальных 
системах вместо активностей удобнее использовать концентрации. 
Соответственно, вместо термодинамического произведения растворимости 
ПР используют концентрационное произведение растворимости – реальное 

 
Термодинамические произведения растворимости приведены в 

справочниках. Для гетерогенного равновесия «осадок-раствор» в воде, когда 
концентрации катиона и аниона в насыщенном растворе над осадком очень 
малы и ионная сила раствора практически равна нулю, их коэффициенты 
активности стремятся к единице, поэтому активности ионов равны их 
концентрациям 

Растворимость - концентрация насыщенного раствора данного 
вещества при определенной температуре. Используют различные способы 
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выражения растворимости, например, массовую растворимость вещества 
(г/л), молярную растворимость вещества (моль/л) и др. 

Для малорастворимого электролит AmBn молярная концентрацию S 
(моль/л) находится по формуле 

 
Осадок образуется из пересыщенного раствора.  Условием образования 

осадка является превышение произведения концентрации ионов 
малорастворимого сильного электролита (Пс) над величиной  Кs  

Пс =cm(An+) cn(Bm–)> Кs  
Растворение осадка малорастворимого электролита происходит при 

условии, что стехиометрическое произведение концентраций его ионов (Пс) 
меньше. Кs и раствор над осадком станет ненасыщенным, т.е. 

                                                 Пс = сm(An+) сn(Bm–)< Кs  
Задача 

Фосфат натрия – соль слабой кислоты и сильного основания, в водном 
растворе частично гидролизуется по аниону слабой кислоты: 

Na3PO4 + H2O ↔ Na2HPO4 + NaOH 

3Na+ + PO4
3- + H2O ↔ 2Na+ + HPO4

2- + Na+ + OH- 

PO4
3- + H2O ↔  HPO4

2- + OH- 

Константа гидролиза: 
14

3

2

2

4

1

4

3

[ ][ ] 10
7,69 10

[ ] 1,3 10

ОН KwК Oг
K

HP

дPO

 






    


 

Степень гидролиза: 
37,69 10

0,877
0.01

Кг
h

C


    

Концентрация ионов водорода: 
[H+]=C*h=0.01*0,877=0,00877 М 

рН раствора: 
рН=-lg[H+]=-lg0,00877 = 2,06 

 

 

 

4. Аммонийный буфер, его приготовление. Расчёт pH и 
буферной ёмкости. Значение. 

В пределах каких значений может сохранить pH фосфатный буфер, 
если рК2 (H3PO4)=7,2, а пределы изменения концентраций солей от 1:10 
до 10:1. 

Решение: 
Буферные растворы — это растворы, величина рН которых мало 

изменяется при добавлении к ним небольших количеств сильных кислот или 
щелочей, а также при разбавлении 

Аммонийный буферный раствор представляет собой смесь гидроксида 
аммония и его соли, например хлорида аммония 
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Механизм действия аммиачного буферного раствора  

NH4Cl NH4
+ + Cl-

NH3
.H2O NH4

+ + OH-

 
рН буферного раствора рассчитывается по формуле: 
pH = 14 - pKb + lg

C(î ñí )

C(ñî ëü) 
При действии кислоты: 
NH3

.H2O + H+ NH4
+ + H2O; 

при действии щёлочи: 
NH3

.H2ONH4
+ + OH-

 
Донор протонов – ион NH4

+ (соль NH4Cl), акцептор протонов – 

основание NH3
.H2O. 

И в том, и в другом случаях первоначальное значение рН меняется 
незначительно, хотя сдвиг в область более низких значений рН – при 
добавлении кислоты или в область более высоких значений – при добавлении 

щелочи имеет место, т.к. нарушается первоначальное соотношение C(ñî ëü)

C(î ñí )
  

В качественном химическом анализе буферные растворы применяют 
для поддержания постоянного значения рН при проведении реакций 
обнаружения и разделения 

Расчет рН буферного раствора производят по формулам:  
кислота

lg
сольa

pH pK   – для буферной смеси, образованной слабой 

одноосновной кислотой и ее солью (6) 

соль
рКрН b

основание
lg14   – для буферной смеси, образованной слабым 

однокислотным основанием и его солью (7) 
БУФЕРНОЙ ЕМКОСТЬЮ называется количество вещества эквивалента 

сильной кислоты или щелочи (моль), необходимое для смещения рН 1 л 
буферного раствора на одну единицу. 

01 pHpH

b
B




 , 

где Δ b – количество добавленной щелочи или кислоты; 
рН0 – водородный показатель исходного буферного раствора; 
рН1 – водородный показатель буферного раствора после прибавления 

сильной кислоты или щелочи. 
Буферная емкость раствора тем выше, чем больше концентрации 

компонентов и чем меньше эти концентрации различаются между собой. 
Разбавление раствора не влияет на изменение рН, но сильно влияет на 

величину буферной емкости. 
Задача 

рН фосфатного буферного раствора рассчитывается по формуле: 
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кислота
lg

сольa
pH pK   

Минимальное значение рН 

рН = 7,2-lg10/1 = 6.2 

максимальное  значение рН 

рН = 7,2-lg1/10= 8,2 

 

 

5. Строение комплексных соединений. Основные понятия; 
комплексообразователь, лиганды, координационное число, внутренняя 
сфера. Примеры. 

Найти концентрацию комплексообразователя в 0,01 моль/л 
раствора нитрата диамминсеребра, если концентрация аммиака равна 
0,1 моль/л, а константа нестойкости комплекса равна 9,3.10-8. 

Решение: 
Комплексное соединение – химическое вещество, в состав которого 

входят комплексные частицы 

В комплексных соединениях, различают «центральный атом», или ион-

комплексообразователь, вокруг которого располагаются молекулы или ионы. 
Число, показывающее, сколько молекул или ионов присоединяет 

(координирует) вокруг себя центральный ион, называется координационным 
числом. 

Молекулы и ионы или группы их, которые располагаются вокруг 
центрального иона, называются лигандами 

Центральный ион с расположенными вокруг него лигандами образует 
так называемую внутреннюю координационную сферу соединения. 
Остальные ионы находятся на более далеком расстоянии от центрального 
иона и составляют внешнюю координационную сферу. 

Пример: 
K4[Fe(CN)6] – гексацианоферрат II калия 

Ионы внешней сферы: К+ 

Внутренней сферы: [Fe(CN)6]
4- 

Комплексообразователь Fe2+, заряд +2, координационное число 6 

Выражение константы нестойкости: 
2 6

4

6

[Fe ][CN ]

[[Fe(CN) ] ]
Кнест

 

  

 

Задача 

Диссоциация комплексного иона: 
[Ag(NH3)2]

+ = Ag+ + 2NH3 

Выражение константы нестойкости: 

 

2
83

3 2

[ ][NH ]
9,3 10

[Ag NH ]

AКнест g



    
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Пусть в состоянии равновесия продиссоиировало х моль/л 
комплексных ионов, тогда: 

2
8

8
8

2

0,1
9,3 10

0,01

9,3 10 0,01
[ ] 9,3 10 /

0,1

хКнест

Ag х моль л




 


  

 
   

 

 

  

m
edfsh.ru



Билет № 3 

1. Объёмные измерители, их типы. Объёмные измерители, 
применяемые в тириметрическом анализе и их значение. 

Найти % содержание NаНСО3 в порошке, если после растворения 
0,84 г порошка в мерной колбе на 100 мл, на титрование было взято 10 
мл аликвоты. При титровании этой аликвоты 0,095 моль/л раствором 
НСl было затрачено 8,5 мл титранта. 

Решение: 
В лабораторных работах по неорганической химии обычно 

используется следующая мерная посуда: колбы, пипетки, бюретки, мензурки. 
Мерные колбы  служат для приготовления раствора точной 

концентрации и представляют собой плоскодонные колбы с длинным и 
узким горлом, на котором нанесена тонкая черта. 

 
Пипетки служат для точного отмеривания определенного объема 

жидкости и представляют собой стеклянные цилиндрические, оттянутые 
сверху и снизу узкие трубки. В верхней части пипетки имеется отметка, 
показывающая, до какого уровня нужно заполнить снизу пипетку, чтобы 
вылитая из нее жидкость имела объем, указанный на пипетке. Чаще всего 
пользуются пипеткой емкостью 10 или 20 мл. Существуют измерительные 
пипетки, имеющие вид узкой градуированной трубки  

Бюретки предназначены для выливания из них строго определенных 
объемов жидкости. Они представляют собой длинные стеклянные трубки, на 
которые нанесена шкала c делениями. Чаще всего пользуются бюретками 
емкостью 50 мл, градуированными на десятые доли миллилитра. В нижней 
части бюретки имеется кран. Иногда в бюретках нет крана, тогда на конец ее 
надевают отрезок резиновой трубки со стеклянным шариком внутри и 
стеклянной оттянутой внизу трубкой. Оттягивая пальцами резиновую трубку 
от шарика, можно спускать жидкость из бюретки. Необходимо следить за 
тем, чтобы оттянутый конец трубки был нацело заполнен сливаемой 
жидкостью. 

Задача 

Уравнение реакции: 
NaHCO3 + HCl = NaCl + CO2 + H2O 

Прямое титрование, метод аликвот, закон эквивалентов: 
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2. Закон Рауля (I закон) для нелетучих неэлектролитов. Понятия: 
давление насыщенного пара над раствором, мольные доли растворителя и 
растворённого вещества. 

Математические выражения I закона Рауля. 
При какой температуре будет кипеть 5% раствор мочевины (М=60 

г/моль) в водном растворе, если эбуллиоскопическая константа воды равна 
0,52 (°К-кг)/моль? 

Решение: 
Давление насыщенного пара является весьма важным свойством 

растворов, с которым связан и ряд других свойств. В результате 
естественного испарения над жидкостью образуется пар. Одновременно с 
ним протекает экзотермический процесс конденсации. При определенных 
условиях устанавливается равновесие (G = 0), которое при данной 
температуре характеризуется давлением насыщенного пара. При растворении 
нелетучего компонента в данном растворителе его концентрация 
уменьшается, и в результате уменьшается число молекул растворителя, 
переходящих в пар. Это вызывает нарушение равновесия жидкостьпар в 
сторону процесса конденсации, и давление пара над раствором снижается. 

Следовательно, давление насыщенного пара растворителя над 
раствором (Р1) всегда меньше, чем над чистым растворителем (Рº1)  

Понижение давления пара будет тем больше, чем больше концентрация 
(мольная доля χв-ва) растворенного вещества в растворе: 

Р = Р1
0·χв-ва  или  вав0

1

1
0

1

P

PP



     ,  

где 
лярастввав

вав
1

nn

n






   мольная доля вещества (см. тему 6); ∆Р  

относительное понижение давления насыщенного пара растворителя. 
Закон Рауля: относительное понижение давления насыщенного пара 

растворителя над раствором равно мольной доле растворенного вещества. 
Задача 

При какой температуре будет кипеть 5% раствор мочевины (М=60 
г/моль) в водном растворе, если эбуллиоскопическая константа воды равна 
0,52 (°К*кг)/моль? 

В 100 г этого раствора будет содержаться 5 г мочевины и  100-5=95 г воды 

Повышение температуры кипения рассчитается по следствию из закона 
Рауля: 
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3. Гидролиз солей по катиону. Расчёт pH, константы и степени 
гидролиза солей этого типа. Примеры. Ступенчатый гидролиз солей 
многозарядных катионов. 

Найти ПР (Ks) для BaSO4, если в 1 л его насыщенного раствора 
содержится 2*10-3 г этой соли. 

Решение: 
Гидролиз – это обменное взаимодействие ионов соли с молекулами 

воды, в результате которого смещается равновесие электролитической 
диссоциации воды 

                                       H2O  ⇆  H+ + OH. 

Гидролиз происходит лишь в тех случаях, когда ионы, образующиеся в 
результате электролитической диссоциации соли  катион, анион или оба 
вместе  способны образовывать с ионами воды малодиссоциирующие 
соединения, а это, в свою очередь, происходит тогда, когда катион  сильно 
поляризующий (катион слабого основания), а анион  легко поляризуется 
(анион слабой кислоты). 

Гидролиз соли слабого основания и сильной кислоты проходит по 
катиону, при этом может образоваться слабое основание или основная соль, 
если катион имеет заряд больше единицы. В этом случае в растворе 
увеличивается концентрация Н+ и рН раствора уменьшится (среда кислая, рН 
 7): 

1-ая  ступень:  Al3+ + H2O ⇆ Al(OH)2+ + H+;  

2-ая  ступень:  Al(OH)2+ + H2O ⇆ Al(OH)2
+ + H+; 

3-я  ступень:  Al(OH)2
+ + H2O = Al(OH)3 + H+; 

Гидролиз данной соли проходит в три ступени, так как заряд катиона 
равен трем. 

Количественные характеристики гидролиза: 
Константа гидролиза 

основания

воды
гидр К

КК     

Степень гидролиза 

основаниясоли

воды

КК
К

h


  

рН раствора соли, гидролизующейся по катиону: 

солиосн Clg
2

1рК
2

1
7рН   

 

Задача 
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Молярная растворимость соли: 
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BaSO4– малорастворимое соединение, в водном растворе частично 
диссоциирует: 

BaSO4 ↔ Ba2+ + SO4
2- 

Выражение произведения растворимости: 
ПР(BaSO4)=[ Ba2+][ SO4

2-]=(8,58*10-6)2 = 7,36*10-11 

 

 

 

4. Бикарбонатный буфер, его состав, механизм действия и 
значение в организме. Расчёт pH для этого буфера. 

Сколько граммов NH4Cl надо растворить в 100 мл раствора 
аммиака с концентрацией 0,05 моль/л, чтобы получить буферный 
раствор с рН=9,8, если рК (NH3)=4,8? 

Решение: 
Буферные растворы представляют собой смесь слабой кислот и ее соли 

или  слабого основания с его солью. 
Слабая кислота и ее соль защищают следующим образом раствор от 

изменения pH при добавлении небольшого количества кислоты или 
основания. Если добавляется основание, слабая кислота буфера его 
нейтрализует, предотвращая сильное изменение pH если добавляется 
кислота, то она нейтрализуется основанием - анионом слабой кислоты, также 
не допуская сильного изменения pH 

В организме образуются большие количества кислых продуктов. 
Например у человека ежесуточно образуются 2-3 л 0,1 н. соляной кислоты. 
Сохранение постоянства реакции среды организма обеспечивается наличием 
в них мощных буферных систем. В крови решающую роль играет наиболее 
мобильный гидрокарбонатный буфер 

Бикарбонатный буфер, представляющий собой основную буферную 
систему плазмы крови; он является системой быстрого реагирования, так как 
продукт его взаимодействия с кислотами СО2– быстро выводится через 
легкие. Помимо плазмы, эта буферная система содержится в эритроцитах, 
интерстициальной жидкости, почечной ткани. 

 

Механизм буферного действия бикарбонатного буферного раствора : 
Угольная кислота – слабая, в водном растворе со своей солью образует 

буферный раствор. 
При добавлении небольшого количества щелочи гидроксил ионы 

связываются в слабый электролит - воду: 
H2CO3 + NaOH = NaHCO3 + Н2О 

При добавлении кислоты ионы водорода связываются в слабый 
электролит – угольную кислоту: 

m
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NaHCO3 + HCl = H2CO3 + NaCl 

рН = рК – lgC(H2CO3)/C(NaHCO3) 

 

Задача 

аммиак – слабое основание (рК=4,8), в водном растворе со своей солью 
образует буферный раствор, рН буферного раствора можно рассчитать по 

формуле: 
рН=14-рК+lgC(NH4OH)/C(NH4Cl) = 14-4,8+ lgC(NH4OH)/C(NH4Cl)=9,8 

lgC(NH4OH)/C(NH4Cl) = 9,8+4,8-14 = 0,6 

C(NH4OH)/C(NH4Cl) =10-0,6=0,25 

C(NH4Cl) = C(NH4OH)/0,25 = 0,05/0,25 = 0,2М 

Тогда масса соли: 
m(NH4Cl) = С*М*V = 0,2*0,1*53,5 = 1,07 г 

 

 

 

5. Классификация комплексов по заряду внутренней сферы и 
природе лигандов. Привести примеры с названиями для всех видов 
комплексов. 

При какой концентрации аммиака в растворе концентрация 
комплексообразователя Ag+ будет равна 10-12 моль/л, если концентрация 
[Ag(NH3)2]NO3 равна 0,01 моль/л? 

Решение: 
По электрическому заряду: катионные, анионные и нейтральные 

комплексы 

 Катионные комплексы имеют положительный заряд и 
образуются если вокруг положительного иона координированы нейтральные 
молекулы. Например, [Al(H2O)6]Cl3(хлорид гексаакваалюминия) 

 Анионные комплексы имеют отрицательный заряд и образуются, 
если вокруг положительного иона координированы атомы с отрицательной 
степенью окисления. Например, К[Al(OH)4] (тетрагидроксоалюминат калия) 

 Нейтральные комплексы имеют заряд равный нулю и не имеют 
внешней сферы. Они могут образоваться при координации вокруг атома 
молекул, а также при одновременной координации вокруг центрального 
положительно заряженного иона отрицательных ионов и молекул. Например 
– [Pt(NH3)2Cl4] (диамминтетрахлороплатины (IV)) 

 

По типу лиганда 

 Гидраты – содержат акво-комплексы, т.е. в качестве лигандов 
выступают молекулы воды. Например, [Al(H2O)6]Cl3(хлорид 
гексаакваалюминия) 

 Аммиакаты – содержат аммин-комплексы, в которых в качестве 
лигандов выступают молекулы аммиака (NН3). Например, 
[Zn(NH3)4]Cl2(хлорид тетраамминцинка) 
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 Карбонилы – в таких комплексных соединениях, в качестве 
лигандов выступают молекулы монооксида углерода. Например, 
[Ni(CO)4](тетракарбонилникеля) 

 Ацидокомплексы – комплексные соединения, содержащие в 
качестве лигандов кислотные остатки как кислородсодержащих, так и 
бескислородных кислот (F–, Cl–, Br–, I–, CN–, NO2

–, SO4
2–, PO4

3–и др., а также 
ОН–). Например, K4[Ni(CN)6] (гексацианоникелат (II) калия) 

 Гидроксокомплексы— комплексные соединения, в которых в 
качестве лигандов выступают гидроксид-ионы: 
K2[Zn(OH)4](тетрагидроксоцинкат калия) 

Комплексные соединения могут содержать лиганды, относящиеся к 
различным классам приведенной классификации. Например: [Pt(NH3)2Cl4] 

(диамминтетрахлороплатины (IV)) 

 

Задача 

[Ag(NH3)2]
+ ↔ Ag+ + 2NH3 

Пусть концентрация аммиака будет х моль/л 

Выражение константы нестойкости: 
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Билет № 4 

1. Растворы как объекты исследования. Их состав, 
концентрации растворённых веществ. Биологические жидкости как 
водные растворы. Роль воды для жизнедеятельности человека.  

Имеется 5% раствор глюкозы с плотностью 1,1 г/мл. Рассчитайте 
молярную и моляльную концентрации этого раствора, а также мольные 
доли компонентов. 

Решение: 
Растворы – это однородные гомогенные системы, состоящие из частиц 

растворенного вещества, растворителя и продуктов их взаимодействия. 
Растворенное вещество равномерно распределено в растворителе. Раствор 
может состоять из двух и более компонентов. 

Растворы бывают жидкие, твердые и газообразные. 
Растворитель – это то вещество, которое не изменяет агрегатное 

состояние при растворении. В случае смешения веществ с одинаковым 
агрегатным состоянием (жидкость-жидкость, газ-газ, твердое-твердое) 
растворителем считается тот компонент, содержание которого больше. 

По концентрации растворенного вещества растворы делят на: 
Ненасыщенные растворы – это растворы, в которых концентрация 

растворенного вещества меньше, чем в соответствующем насыщенном 
растворе, и в котором при данных условиях можно растворить еще некоторое 
количества растворенного вещества. 

Насыщенные растворы – это растворы, в которых достигнута 
максимальная концентрация растворенного вещества при данных условиях. 
Насыщенный раствор можно приготовить даже в бытовых 
условиях – например, раствор поваренной соли в воде. Если в стакан воды 
постепенно добавлять соль, рано или поздно соль перестанет растворяться. 
Это и будет насыщенный раствор. 

Пересыщенный раствор – это раствор, в котором 
концентрация растворенного вещества больше, чем в насыщенном. Избыток 
растворенного вещества легко выпадает в осадок. Приготовить 
пересыщенный раствор можно, например, с  помощью охлаждения 
насыщенного раствора поваренной соли. При понижении температуры 
растворимость поваренной соли уменьшается, и раствор становится 
пересыщенным. 

По концентрации растворенного вещества растворы также  разделяют 
на концентрированные и разбавленные: 

Концентрированные растворы – это растворы с относительно высоким 
содержанием растворенного вещества. 

Разбавленные растворы – это растворы с относительно низким 
содержанием растворенного вещества. 

Физические величины, характеризующие состав 
раствора – это массовая доля, массовый процент, молярность (молярная 
концентрация), мольная доля, мольный процент, мольное соотношение, 
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растворимость (для насыщенных растворов), объемная доля, объемный 
процент 

Биологические жидкости человека  тканевые жидкости, кровь, лимфа, 
 представляют собой водные растворы низкомолекулярных соединений 
(NaCl, KCl, CaCl2), высокомолекулярных соединений (белков, 
полисахаридов, нуклеиновых кислот) и форменных элементов (в крови  это 
эритроциты, лейкоциты, тромбоциты). 

Их суммарное осмотическое давление определяет тургор клеток. Так, 
осмотическое давление кровяных эритроцитов человека составляет 7,6-7,9 

атм. Такое же осмотическое давление создает и 0,9%-й (С(NaCl) = 0,15 
моль/л) раствор NaCl (физиологический раствор), являющийся, 
следовательно, изотоничным крови. 

Вода – основной элемент организма человека, жизненно важный для 
работы органов и терморегуляции. В воде растворяется больше веществ, чем 
в любом другом растворителе. Для большинства происходящих в наших 
клетках химических реакций требуется вода. Вода нужна для 
транспортировки питательных веществ и кислорода ко всем клеткам тела. 
Она помогает преобразовывать пищу в энергию и усваивать питательные 
вещества. Вода поддерживает стабильность температуры тела и защищает 
жизненно важные органы, участвует в поддержании формы клеток и органов 
и важна для здоровья кожи. Вода помогает организму избавляться от 
отходов: с потом и уриной выходят многие шлаки, вода (слезы, слюна) 
вымывает и разбавляет едкие вещества. Вода также способствует дыханию. 

Вода составляет примерно 2/3 массы нашего тела. Количество воды в 
организме зависит от возраста, у младенцев она составляет 75%, у 
подростков 65%, у взрослых 60% и у пожилых людей 55% массы тела. 

Задача 

Произведем предварительные расчеты: 
В 100 г раствора содержится 5 г глюкозы (С6Н12О6) и 100-5 = 95 г воды. 
Объем раствора: 
V = m(р-ра)/ ρ = 100/1,10 = 90,9 мл 

Молярная концентрация: 
6 12 6

6 12 6

6 12 6

m( ) 5
( ) 0,3056 /

M( ) 180 0,0909
С лС оН м ль

V

ОС Н О
С Н О

  
 

 

Моляльная концентрация: 
6 12 6

6 12 6

6 12 6 2

m( ) 5
( ) 0,2924 /

M( ) m(Н О) 180 0,095тС моль кгС Н ОС Н О
С Н О

  
 

 

Мольная доля глюкозы: 

 
6 12 6

6 12 6

6 12 6 2

2 6 12 6

5
n(C H O ) 180(C H O ) 0,005236

5 95n(C H O ) n H O

180 18

(H O) 1 (C H O ) 1 0,005236 0,994764



 

  
 

    
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2. Осмотическое давление как результат осмоса. Закон Вант-

Гоффа для растворов неэлектролитов. Осмолярность биологических 
жидкостей. 

Определите, из скольких атомов состоит молекула серы, если 
температура кипения раствора, содержащего серу массой 4,45 г в бензоле 
массой 50 г, равна 81,09°С, а температура кипения чистого бензола 80,2 
°C. Эбуллиоскопическая константа бензола 2,57(°К*кг)/моль. 

Решение: 
Осмос  явление односторонней диффузии через полупроницаемую 

перегородку, разделяющую раствор и чистый растворитель или два раствора 
разной концентрации.  

Давление, которое требуется создать, чтобы остановить осмос из 
чистого растворителя в раствор, называется осмотическим (принцип 
Вант-Гоффа).  

Pосм = CМ·R·T  ,            

где  СМ  молярная концентрация раствора (число моль вещества на 1 л 
раствора); R  универсальная газовая постоянная;  T  абсолютная 
температура 

Осмотическое давление плазмы крови составляет примерно 730-

780кПа 

Количество осмотически активных молекул присутствующих в 
растворе выражается в осмолях. Один осмоль вещества равен его 
молекулярной массе в граммах (один моль) разделенному на количество 
свободных частиц, которые каждая молекула освобождает в растворе. Так, 
например, при растворении 180 г глюкозы в1 литре воды образуется раствор 
с молярной концентрацией в1моль/л и осмолярностью в 1 осмоль/л. Хлорид 
натрия ионизируется в растворе и каждый ион представляет осмотически 
активную частицу. При условии полной диссоциации на Na+ и Cl-, раствор, 
содержащий в 1 л 58,5 г NaCl имеет молярную концентрацию в 1 моль/л, а 
осмолярность в 2 осмоль/л.  

Термин осмоляльность отражает количество осмоль на единицу общей 
массы растворителя и в отличии от осмолярности не зависит от объема 
различных растворенных в растворе веществ. Смешение явно 
взаимонезаменяемых терминов осмолярность (измеряется в осмоль/л) и 
осмоляльность (измеряется в осмоль/кг) вызвано их арифметически 
одинаковыми значениями в биологических жидкостях: осмолярность плазмы 
составляет 280-310 мосмоль/л и осмоляльность плазмы - 280-310 мосмоль/кг. 

Осмос играет важную роль во многих биологических процессах. 
Мембрана, окружающая нормальную клетку крови, проницаема лишь для 
молекул воды, кислорода, некоторых из растворённых в крови питательных 
веществ и продуктов клеточной жизнедеятельности; для больших белковых 
молекул, находящихся в растворённом состоянии внутри клетки, она 
непроницаема. Поэтому белки, столь важные для биологических процессов, 
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остаются внутри клетки. Осмос участвует в переносе питательных веществ в 
стволах высоких деревьев, где капиллярный перенос не способен выполнить 
эту функцию.  

Клетки растений используют осмос также для увеличения объёма 
вакуоли, чтобы она распирала стенки клетки (тургорное). Клетки растений 
делают это путём запасания сахарозы. Увеличивая или уменьшая 
концентрацию сахарозы в цитоплазме, клетки могут регулировать осмос. За 
счёт этого повышается упругость растения в целом. С изменениями 
тургорного давления связаны многие движения растений (например, 
движения усов гороха и других лазающих растений).  

Явление осмоса широко используют в медицинской практике. Так, в 
хирургии применяют гипертонические повязки (марлю, смоченную в 
гипертоническом 10%-ном растворе NaCl), которые вводят в гнойные раны. 
По закону осмоса ток жидкости раны через марлю направляется наружу, в 
результате чего рана постоянно очищается от гноя, микроорганизмов и 
продуктов распада. 

Задача 

Изменение температуры кипения рассчитывается по формуле: 
Ткип = КЭ·Сm = 

1000в ва
Э

в ва р ля

mК
M m



 





;    

Отсюда молекулярная масса вещества: 
1000 4,45 1000

2.57 257 /
(81,09 80,2) 50

в ва
в ва Э

кип р ля

m
M К г моль

Т m





 
   

   
 

Количество атомов серы в молекуле: 257/32=8 

Ответ: молекула имеет формулу S8 

 

 

 

3. Гидролиз солей по катиону и по аниону одновременно. Расчёт 
pH, константы и степени гидролиза. Показать на конкретных примерах. 

Найти сколько граммов ионов Ag+ содержится в 10 л его 
насыщенного раствора, если ПР (AgCl)=l,8*10-10. 

Решение: 
Гидролиз – это обменное взаимодействие ионов соли с молекулами 

воды, в результате которого смещается равновесие электролитической 
диссоциации воды 

H2O  ⇆  H+ + OH. 

Гидролиз происходит лишь в тех случаях, когда ионы, образующиеся в 
результате электролитической диссоциации соли  катион, анион или оба 
вместе  способны образовывать с ионами воды малодиссоциирующие 
соединения, а это, в свою очередь, происходит тогда, когда катион  сильно 
поляризующий (катион слабого основания), а анион  легко поляризуется 
(анион слабой кислоты). 
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Гидролиз соли слабого основания и слабой кислоты обычно проходит 
нацело с образованием слабой кислоты и слабого основания; рН раствора при 
этом незначительно отличается от 7 и определяется относительной силой 
кислоты и основания (рН  7): 

Al2(SO3)3 + 6H2O  2Al(OH)3 + 3H2SO3 

Реакция в этом случае идет до конца, так как при гидролизе катиона 
образуется Н+, при гидролизе аниона  ОН  , далее происходит образование 
из них Н2О (с выделением энергии), что и смещает равновесие гидролиза 
вправо. 

Для соли слабого основания и слабой кислоты (гидролиз по катиону и 
по аниону):  

основаниякислоты

воды
.гидр КК

К
К


  

Степень гидролиза: 

основаниякислоты

воды

КК
К

h1

h





   

рН раствора:    рН  pK
2

1
pK

2

1
  7 основаниякислоты   

 

Задача 

AgCl ↔ Ag+ + Cl- 

ПР=[ Ag+][ Cl-]=S2= 1,8*10-10 

Растворимость в чистой воде: 
1 5

5

0[ ] S= 1,34 10 /

( ) [ ] ( ) 1,34 10 10 108 0

1,8

.01449

10A

г
g

Ag Ag

ПР моль л
m V M Ag

 







   

     



 
 

 

 

 

4. Гемоглобиновый (оксигемоглобиновый) буфер, механизм его 
действия. Расчёт pH этого буфера. Его значение. 

Какое значение pH будет создано, если 0,4 грамма гидроксида 
натрия было растворено в 200 мл 0,1 моль/л раствора уксусной кислоты 
для получения ацетатного буфера. рК (СН3СООН)=4,75. 

Решение: 
Гемоглобин ННb — это слабая кислота (Ка = 6,37·10-9), обратимо 

диссоциирующая в водном растворе: 
ННb Н+ + Нb- 

Механизм буферного действия гемоглобина описывается следующими 
уравнениями: 

Н+ + Нb- ННb 

ОН- + ННb Hb- + H2O. 

В эритроцитах гемоглобин окисляется до оксигемоглобина: 
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HHb + O2 HHbO2 

Оксигемоглобин так же является слабой кислотой (Ка = 1,17·10-7), 

поэтому в состав оксигемоглобинового буфера входят HHbO2 и анион HbO2
- . 

Механизм буферного действия оксигемоглобина описывается 
следующими уравнениями: 

H+ + HbO2
- HHbO2 

OH- + HHbO2 HbO2
- + H2O. 

Буферная система гемоглобин-оксигемоглобин обеспечивает 75% 
буферной емкости крови. 

рН буфера рассчитывается по формуле: 
рН = рК + lgC(HHbO2)/C(HbO2

-) 

 

Задача 

Какое значение pH будет создано, если 0,4 грамма гидроксида натрия 
было растворено в 200 мл 0,1 моль/л раствора уксусной кислоты для 
получения ацетатного буфера. рК (СН3СООН)=4,75. 

В растворе буде протекать реакция: 
CH3COOH + NaOH = CH3COONa + H2O 

Рассчитаем количества веществ, вступающих в реакцию: 
n(CH3COOH) = C(CH3COOH)V(CH3COOH) = 0,1*0,2 = 0,02 моль 

n(NaOH) = m(NaOH)/M(NaOH) = 0,4/40 = 0,01 моль 

после реакции в растворе будет находится избыток слабой кислоты 
0,02-0,01 = 0,01 моль и ее соль 0,01 моль, н раствора: 

рН = рК-lgC(CH3COOH)/C(CH3COONa) = 

= рК-lgn(CH3COOH)/n(CH3COONa) = 4.75-lg0.01/0.01 = 4.75 

 

 

5. Диссоциация комплексных соединений в растворах. 
Первичная и вторичная диссоциация, константы нестойкости и 
устойчивости. Их значения для характеристики комплексных 
соединений. 

Дано комплексное соединение: [Pd(NH3)3(NO2)(Н2О)2]С12.Дать 
название, определить составные части его, координационное число и 
степень окисления комплексообразователя. 

Решение: 
Обычно комплексные соединения в растворах диссоциируют на 

внешнюю и внутреннюю координационные сферы практически полностью 
по типу сильных электролитов (первичная диссоциация). Комплексные 
соединения обладают различной прочностью внутренней координационной 

сферы. Наряду с соединениями, внутренняя сфера которых отличается 
значительной прочностью и для которых диссоциация ничтожно мала, 
существуют соединения с крайне непрочной внутренней сферой. Растворы 
этих соединений практически не содержат комплексных ионов, так как они 
полностью диссоциируют на свои составные части (двойные соли). 
Диссоциация внутренней координационной сферы носит название 
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вторичной, является обратимым процессом и проходит по типу слабых 
электролитов. Момент наступления равновесия характеризуется константой 
равновесия, которая в случае комплексного иона носит название константы 
нестойкости (КН). 

Если комплексная соль гексацианоферрат (III) калия, являясь сильным 
электролитом, в водном растворе практически полностью диссоциирует на 
ионы внешней и внутренней сфер:  

K4[Fe(CN)6] = 4K+ + [Fe(CN)6]
4 , (первичная диссоциация) 

то комплексный ион диссоциирует в незначительной степени на 
составляющие его частицы:  

[Fe(CN)6]
4  ⇆   Fe2+ + 6CN (вторичная диссоциация) 

Константа равновесия этой реакции в данном случае является 
константой нестойкости (КН) комплекса:  

КН
]])CN(Fe[[

]CN[]Fe[
4

6

62



 
 . 

Чем меньше значение Кн, тем более прочен данный комплекс. 
Обратная величина – константа устойчивости 

4
6

2 6

1 [[ ( ) ] ]

[ ] [ ]НК
Fe CN

Fe CN




  


 

Чем больше значение β, тем более прочен данный комплекс. 
 

Задача 

[Pd(NH3)3(NO2)(Н2О)2]С12 – хлорид диакватриамминнитропалладия 
(III) 

Ионы внешней сферы: Cl- 

Внутренней сферы: [Pd(NH3)3(NO2)(Н2О)2]
2+ 

Комплексообразователь Pd 3+, заряд +3, координационное число 6 
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Билет № 5 

1. Растворимость веществ в воде и коэффициент растворимости. 
Зависимость растворимости неорганических и органических веществ от 
различных факторов. 

В 200 мл воды растворили 20 г 8% - него раствора уксусной 
кислоты. Найти новую массовую долю этой кислоты, а также молярную 
и моляльную концентрации кислоты, если плотность конечного 
раствора 1,02 г/мл. 

Решение: 
Растворимостью называется способность вещества растворяться в 

данном растворителе при данной температуре 

Мерой растворимости является концентрация вещества (его 
содержание) в насыщенном растворе. 

Растворимость вещества S - максимальная масса вещества, которая 
может раствориться в 100 г растворителя: 

 
Коэффициент растворимости – отношение массы вещества, 

образующего насыщенный раствор при конкретной температуре, к массе 
растворителя: 

 
На процесс растворения влияют следующие основные факторы: 

природа растворяемого вещества и растворителя, их агрегатное состояние, 
температура, давление, наличие в растворе посторонних веществ. 

1. Природа растворяемого вещества и растворителя. Существует 
классическое правило «подобное растворяется в подобном». Полярные 
вещества (ионные соединения и соединения с полярной ковалентной связью) 
лучше растворяются в полярном растворителе. Для растворения неполярных 
веществ необходимо применять неполярные соединения. 

2. Температура. Давление. О влиянии температуры на растворимость 
можно говорить только в общих чертах, так как этот процесс неоднозначный. 
Как правило, повышение температуры увеличивает растворимость тех 
веществ, процесс растворимости которых эндотермичный, т. е. идет с 
поглощением теплоты (ΔНраств > 0). 

Зависимость растворимости газов от давления выражается законами 
Дж. Генри и Дж. Дальтона: «Масса газа, растворяющегося в данном объеме 
жидкости, пропорциональна давлению, которое газ производит на 
жидкость». 

По-другому закон Генри можно сформулировать и так: растворимость 
газа при постоянной температуре прямо пропорциональна его парциальному 
давлению над раствором: 
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Здесь X — молярная доля растворенного вещества в насыщенном 
растворе; К — коэффициент пропорциональности (константа Генри); Р — 

парциальное давление. 
 

3. Присутствие посторонних веществ. Как правило, посторонние 
вещества своим присутствием в растворе уменьшают растворимость данного 
вещества. Уменьшение растворимости вещества в присутствии солей обычно 
называют высаливанием. 

Сеченов (1829-1905) установил следующую закономерность (закон 
Сеченова): Растворимость газов в жидкостях в присутствии электролитов 
понижается; происходит высаливание газов. 

 

Задача 

Предварительные расчеты: 
Масса кислоты: 
m(СН3СООН) = m(р-ра)*ω = 20*0,08 = 1,6 г 

количество кислоты: 
n(СН3СООН) = m(СН3СООН) /M(СН3СООН) = 1.6/60 = 0.0267 моль 

масса конечного раствора: 
m(р-ра)=200+20 = 220 г 

объем конечного раствора: 
V(р-ра)= m(р-ра)/ρ= 220/1.02 = 215.7 мл 

Масса воды: 220-1,6 = 218,4 г = 0,2184 кг 

массовая доля: 

   
 

3

3

1,6
 100% 100% 0,73%

220

m СН СООН
СН СООН

m р ра
     


 

Молярная концентрация: 

   
 

3

3

0,0267
 0,1238 /

0,2157

n СН СООН
С СН СООН моль л

V р ра
  


 

Моляльная концентрация: 

   
 

3

3

0,0267
 0,1223 /

0,2184

n СН СООН
Ст СН СООН моль кг

т р ля
  


 

 

 

2. Коллигативные свойства растворов. Их виды. Температура 
замерзания растворов и её зависимость от природы растворителя и 
концентрации растворённого вещества. В чём различие депрессии для 
растворов неэлектролитов от растворов электролитов? 

Раствор, в 100 мл которого находится 2,3 г неэлектролита, обладает 
при 298°К осмотическим давлением, равным 618,5 кПа. Определите 
молярную массу. 

Решение: 
Неэлектролиты  вещества, растворы которых не проводят 

электрический ток. Разбавленные растворы неэлектролитов обладают рядом 
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свойств (коллигативные свойства), которые зависят только от концентрации 
растворенного вещества и природы растворителя и практически не зависят от 
природы растворенных веществ. 

К ним относят: 
Понижение давления пара растворителя над раствором, повышение 

температуры кипения и понижение температуры замерзания, а так же 
осмотическое давление. 

Температура замерзания (кристаллизции) (Тзам). Понижение давления 
насыщенного пара растворителя над раствором понижает температуру 
замерзания раствора (Тзам.). 

2-е следствие из закона Рауля: понижение температуры замерзания 
раствора (Тзам) пропорционально моляльности раствора (Сm): 

    Тзам = Кк·Сm   ,        

где Тзам = (Тº  Т1);  Сm – моляльная концентрация, Кк  

криоскопическая постоянная растворителя. Кэ  и Кк зависят от природы 
растворителя и не зависят от природы реагирующих веществ. 

Так как коллективные свойства зависят от частичной концентрации 
веществ, а в растворах электролитов происходит диссоциация вещества, то 
фактически количество частиц увеличивается.  Это обстоятельство 
учитывается с помощью изотонического коэффициента (i), который 
показывает, во сколько раз увеличилось общее число частиц в растворе в 
результате частичной или полной диссоциации на ионы. 

 

Задача 

Осмотическое давление: 
Росм = CRT 

C= Росм/RT = 618,5 /(8,314*298) = 0,250 моль/л 

Молярная масса растворенного вещества: 
2,3

92 /
0,25 0,1

тМ г моль
С V

  
 

 

 

 

3. Условия образования и растворения осадков, вытекающие из 
правила произведения растворимости. Показать на конкретных 
примерах взаимодействия растворов СаС12 и К2СО3.  

Оцените pH, константу и степень гидролиза полученного раствора 
при растворении 7,8 г Na2S в 2 л воды по первой ступени, если pK2(H2S) 

равно 13. 
Решение: 
Гетерогенная система - это система, состоящая из нескольких фаз, 

например, из двух несмешивающихся жидких фаз, из твердой и жидкой фаз и 
т. д. Гетерогенное равновесие ˗ это равновесие, устанавливающееся на 
границе раздела фаз. В аналитической химии часто встречаются 
гетерогенные системы, в которых осадок (твердая фаза) какого-либо 
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вещества находится в равновесии с насыщенным раствором того же вещества 
(жидкая фаза). Примером системы такого типа может служить насыщенный 
водный раствор хлорида серебра, находящийся в равновесии с осадком 
хлорида серебра: 

 
Для этого химического равновесия можно написать выражение 

истинной термодинамической константы химического равновесия, 
выраженной через активности 

 
Активность твердой фазы величина постоянная и выражение 

преобразуют к виду, называемому термодинамическим произведением 
растворимости (ПР): 

 
В общем случае, для трудно растворимого электролита ApBq 

произведение растворимости имеет вид: 

 
Термодинамическое произведение растворимости подходит для 

описания идеальных систем либо систем близких к идеальным (нулевая или 
очень малая ионная сила, отсутствие побочных реакций). В реальных 
системах вместо активностей удобнее использовать концентрации. 
Соответственно, вместо термодинамического произведения растворимости 
ПР используют концентрационное произведение растворимости – реальное 

 
Термодинамические произведения растворимости приведены в 

справочниках. Для гетерогенного равновесия «осадок-раствор» в воде, когда 
концентрации катиона и аниона в насыщенном растворе над осадком очень 
малы и ионная сила раствора практически равна нулю, их коэффициенты 
активности стремятся к единице, поэтому активности ионов равны их 
концентрациям 

Растворимость - концентрация насыщенного раствора данного 
вещества при определенной температуре. Используют различные способы 
выражения растворимости, например, массовую растворимость вещества 
(г/л), молярную растворимость вещества (моль/л) и др. 

Для малорастворимого электролит AmBn молярная концентрацию S 
(моль/л) находится по формуле 
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Осадок образуется из пересыщенного раствора.  Условием образования 

осадка является превышение произведения концентрации ионов 
малорастворимого сильного электролита (Пс) над величиной  ПР  

Пс =cm(An+) cn(Bm–)> ПР  
Растворение осадка малорастворимого электролита происходит при 

условии, что стехиометрическое произведение концентраций его ионов (Пс) 
меньше. ПР и раствор над осадком станет ненасыщенным, т.е. 

                                                 Пс = сm(An+) сn(Bm–)< Кs  
СаС12 + К2СО3 = CaCO3↓ + 2KCl 

CaCO3 ↔ Ca2+ + CO3
2- 

ПР(CaCO3) = [Ca2+][ CO3
2-] = 3,8*10-9 

Если в растворе реальнее произведение концентрация ионов кальция и 
карбонат ионов будет меньше величины 3,8*10-9, то осадок не образуется 

 

Задача 

Оцените pH, константу и степень гидролиза полученного раствора при 
растворении 7,8 г Na2S в 2 л воды по первой ступени, если pK2(H2S) равно 13. 

Na2S – Сульфид натрия – соль слабой кислоты и сильного основания в 
водном растворе частично гидролизуется по аниону слабой кислоты: 

Первая стадия: 
Na2S + H2O ↔ NaHS + NaOH 

S2- + 2H2O ↔ HS- + OH- 

Молярная концентрация раствора: 
7.8

0.05 /
78 2

mС моль л
M V

  
 

 

Константа гидролиза: 
14

13

2 2

10
0,1

(H S) 10

KwКг
К



    

Степень гидролиза: 
0,1

1,4
0,05

Кг
h

С
    

Расчет по строгой формуле: 
2

2

2

1

0,05
0.1

1

0.05 0,1 0,1 0

0,73

С hКг
h

h

h

h h












  


 

Концентрация гидроксил ионов: 
[ ] 0,73 0,05 0,0365

14 lg[ ] 14 lg0,0365 12.56

OH h С М
рН OH





    

    
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4. Буферные системы крови, их значение в изогидрии. Как они 
распределяются по буферной ёмкости? 

Найти соотношение молей хлорида аммония к аммиаку в аммонийном 
буфере с рН=9, если рК(NHз) равен 4,74. 

Решение: 
Поддержание постоянства рН (изогидрии) обеспечивается физико-

химическими и физиологическими механизмами регуляции. К первым 
относят буферные системы (растворы). 

Буферный раствор — это смесь (в определенных соотношениях) 
слабой кислоты и сопряженного с ней основания. Буферные системы 
находятся во всех жидких средах организма, в клетках и функционируют во 
взаимосвязи и взаимосодействии между собой. Основным свойством 
буферных систем является способность противодействовать изменению рН 
при добавлении к ним в небольших количествах сильных кислот или 
оснований. Они являются первой линией защиты организма от сдвигов рН, 
так как срабатывают мгновенно, предотвращая значительные изменения 
концентрации протонов Н+ (см. рис. 1). 

К основным буферным системам крови относятся: гидрокарбонатная 
— [Н2С03] / [HCO3

-] = 1/20; фосфатная — [Н2РО4
-]/ [НР04

2-]=1/4; белковая (в 
плазме); гемоглобиновая (в эритроцитах). В тканевой жидкости, ликворе, 
лимфе главной буферной системой является гидрокарбонатная, а во 
внутриклеточной жидкости — фосфатная и белковая системы. 

Буферная система гемоглобина - самая мощная, на ее долю приходится 
75% всей буферной емкости крови. 

Буферные системы не выводят продукты метаболизма из организма и 
возможность стабилизации ими сдвигов рН ограничивается величиной их 
емкости, которая определяется количеством эквивалентов сильной кислоты 
или основания, которые необходимо добавить для изменения рН буфера на 
единицу (при этом буферная система уже не функционирует). Поэтому для 
поддержания рН внутренней среды организма относительно стабильной 
необходимо постоянно выводить из организма кислые или щелочные 
продукты обмена, и особенно активно — при исчерпании емкости буферных 
систем. Эту функцию выполняют физиологические механизмы регуляции 
рН, которые включают механизмы респираторной и выделительной 
систем (почек), а также в определенной степени механизмы печени, 
желудочно-кишечного тракта и потовых желез (см. рис. 1). 

Дыхательные механизмы регуляции рН крови являются второй линией 
защиты организма от нарушений кислотно-основного состояния за счет 
быстроты их реализации (3-12 мин после изменения рН) и активного участия 
в поддержании должной емкости гидрокарбонатной буферной системы через 
удаление С02 и регуляцию уровня Н2С03. Однако, регуляторные механизмы 
дыхательной системы обеспечивают восстановление рН при ее снижении, 
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смещая рН в щелочную сторону лишь на 50-75%, и оказываются не 
эффективными при наличии избытка оснований в организме. 

 

Задача 

рН аммонийного буферного раствора рассчитывается по формуле: 
рН = 14-рК+lgn(NH3)/n(NH4Cl) 

lgn(NH3)/n(NH4Cl) = рН-14+рк = 9-14+4,74 = -0,26 

n(NH3)/n(NH4Cl) = 0,55 или n(NH4Cl)/ n(NH3)/ = 1/0,55 = 1,82 

 

 

5. Внутрикомплексные соединения (хелаты) и их образование. 
Правило циклов Чугаева. Привести примеры хелатных соединений в 
организме и в природе. 

Вычислите концентрацию ионов Ag+ в 0,1 моль/л раствора 
K[Ag(CN)2], если Кнест, равна 1,1*10-21; в растворе содержание KCN 

равно1,2 моль/л. 
Решение: 
Циклические комплексные соединения, в образовании которых 

принимают участие полидентатные лиганды, называются хелатами. 

Полидентатные лиганды обычно представляют собой многоатомные 
спирты, амины и их производные. Электронодонорные атомы лиганда (N, 
O, S и др.) расположенные на некотором расстоянии друг от друга, за счет 
донорно-акцепторных связей образуют с комплексообразователем циклы 
(один или несколько). Обычно встречаются пяти- и шестичленные циклы, 
реже - четырехчленные. 

Например, 1,2-диаминоэтан, в котором два донорных атома разделены 
двумя СН2-группами 

H2N – CH2 – CH2 – NH2, 

с ионами кобальта Со3+ образует хелатный комплекс: 

 
Хелатные комплексы отличаются повышенной прочностью. Это 

относится как к термической прочности, так и к устойчивости внутренней 
сферы в водных растворах. О последнем свидетельствует сравнение 
величин констант нестойкости хелатного комплекса кобальта с 1,2-

диаминоэтаном и иона гексамминкобальта (III), кото-рые, соответственно, 
равны 2×10-49 и 7×10-36. В обоих случаях имеется связь кобальта с азотом. 
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Разница заключается лишь в том, что в первом случае образуется 
циклическая структура, а во втором - нет. 

Если помимо координационной связи, полидентатный лиганд связан с 
комплексообразователем еще и ковалентной связью, то образуется 
дополнительный хелатный цикл. Такие соединения 
называются внутрикомплексными. Соединения, которые образуют 
внутрикомплексные соединения с ионами металлов, 
называются комплексоны. Такими свойствами, например, обладают 
органические производные аминополикарбоновых кислот: 

Установил (1906) правило устойчивости комплексных соединений, 
согласно которому наиболее устойчивые хелатные комплексы содержат во 
внутренней сфере пяти- или шестичленные циклы (правило циклов Чугаева). 

 Хелаты хорошо знакомы нашему организму. Самый известный из них 
- гемоглобин, он же - хелат железа. К неоспоримым преимуществам хелатов 
можно отнести максимальную биодоступность, отсутствие взаимодействия с 
пищей, другими минералами и соляной кислотой желудка, отсутствие 
неблагоприятных реакций. Единственным недостатком можно считать более 
высокую стоимость в сравнении с другими формами, но он полностью 
нивелируется высокой эффективностью и безопасностью. 

 

Задача 

Вычислите концентрацию ионов Ag+ в 0,1 моль/л раствора K[Ag(CN)2], 

если Кнест, равна 1,1*10-21; в растворе содержание KCN равно1,2 моль/л. 
Рассмотрим равновесие в комплексном ионе: 
Ag(CN)2- ↔ Ag+ + 2CN- 

Пусть к моменту равновесия продиссоциирует х моль/л комплексных 
ионов, тогда: 

2
21

2
21

21
23

2

2

[ ][ ]
1,1 10

[ ( ) ]

1,2
1,1

0
10

1,1 10 0,1
[ ] 7,64 10

1

,1

,2

Кнест

хКнест

х М

Ag CN

Ag CN

Ag

 












  


  

 
   
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Билет № 6 

1. Способы выражения концентрации растворов. Массовая, 
объёмная доли, молярная и моляльная концентрации. Их размерность, 
применение. 

На нейтрализацию 20 мл 0,1 моль/л азотной кислоты 
потребовалось 8 мл раствора NaOH. Сколько граммов щёлочи 
содержится в 1 л этого раствора? 

Решение: 
Молярная концентрация или моляльность (СМ или М)  число молей 

растворенного вещества в 1 литре раствора (моль/л)  
CM =

VМ
m

вав

вав


 ) 

Моляльная концентрация или моляльность (Сm)  количество (моль) 
растворенного вещества в 1000 г чистого растворителя (моль/кг).  

Сm =
лярвав

вав
mМ
1000m








 моль/кг растворителя 

Мольная доля (NA)  отношение количества вещества одного 
растворенного компонента раствора к общему количеству всех компонентов. 

в ва

в ва раств ля

n
N

n n



 




;          

Объемная доля (NA)  отношение объема вещества одного 
растворенного компонента раствора к общему объему всех компонентов. 

в ва

в ва раств ля

V
V

V V



 




;          

 

Задача 

Уравнение реакции: 
NaOH + HNO3 = NaNO3 + H2O 

Прямое титрование, закон эквивалентов: 
n(NaOH)= n(HNO3) 

масса щелочи в растворе: 

       3 3 0,1 20 1000
   40  10

1000 1000 8

C HNO V HNO Vколб
n NaOH M NaOH г

Vалик


       

 

 

2. 2-ой закон Рауля (следствия из закона Рауля). Физический 
смысл. Чем объясняются повышение температуры кипения и 
понижение температуры замерзания для растворов по сравнению с 
чистым растворителем? 

Раствор, содержащий 9 г глюкозы в 500 мл раствора при 298°К 
изотоничен раствору мочевины при той же температуре. Сколько 
граммов мочевины содержится в 1 л его раствора? 

Решение: 
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Неэлектролиты  вещества, растворы которых не проводят 
электрический ток. Разбавленные растворы неэлектролитов обладают рядом 
свойств (коллигативные свойства), которые зависят только от концентрации 
растворенного вещества и природы растворителя и практически не зависят от 
природы растворенных веществ 

Температура кипения (Ткип). Ткип прямо связана с давлением 
насыщенного пара над жидкостью. Любая жидкость начинает кипеть при 
температуре, при которой давление ее насыщенного пара достигает 
величины внешнего давления.  

Поскольку давление пара растворов, в соответствии с законом Рауля, 
снижается, то температура кипения растворов всегда выше, чем температура 
кипения растворителя на величину Ткип. 

1-е следствие из закона Рауля: повышение температуры кипения 
раствора (Ткип) пропорционально моляльности раствора (Сm): 

Ткип = Кэ·Сm    ,       

где Ткип = (Т1  Т0);  Т1  температура кипения раствора; Т0  температура 
кипения растворителя;   Кэ  эбулиоскопическая постоянная растворителя. 

Температура замерзания (кристаллизции) (Тзам). Понижение давления 
насыщенного пара растворителя над раствором понижает температуру 
замерзания раствора (Тзам.). 

2-е следствие из закона Рауля: понижение температуры замерзания 
раствора (Тзам) пропорционально моляльности раствора (Сm): 

    Тзам = Кк·Сm   ,        

где Тзам = (Тº  Т1);  Сm – моляльная концентрация, Кк  криоскопическая 

постоянная растворителя. Кэ  и Кк зависят от природы растворителя и не 
зависят от природы реагирующих веществ. 

 

Задача 

Так как растворы изотоинчны, то у них одинаковые моляльные 
концентрации 

9
0.1 /

180 0.500

в ва

в ва р ля

m
Cm моль кг

M m



 

  
 

 

Масса мочевины: 
В 1000 г воды содержится 0,1 моль мочевины, масса мочевины:  
m = n*M = 0.1*60 = 6 г 

 

 

3. Водородный показатель как мера кислотности в водных 
растворах. Шкала pH. 

Расчёт pH в водных растворах кислот и оснований. 
Образуется ли осадок, если смешивать равные объёмы 0,0001 

моль/л NaCl и 0,001 моль/л Pb(NO3)2? ПР (РbС12) равен 2*10-5. 

Решение: 
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Вода является очень слабым электролитом, Полярные молекулы воды в 
очень небольшой степени диссоциируют на ионы: 

Н2О   Н+  +  ОН-, 

Выражение константы диссоциации воды: 

 
16

2

1,8 10Д

Н ОН
К

Н О

 


         , 

отсюда 

       ОННОНК Д 2  

Молярная концентрация чистой воды   ./6,5518/10002 лмольОН 
Получаем значение     .106,55108,1 1416   ОНН  Это произведение 
   

WКОНН    называется ионным произведением воды 

Отрицательный логарифм концентрации ионов водорода является 
водородный показатель рН 

В нейтральной среде 710 , 7Н ОН рН            

В кислой среде , 7Н ОН рН          

В щелочной среде , 7Н ОН рН          

 
Формулы расчетов для сильных кислот: 
рН = -lgC(кисл) 
Формулы расчетов для слабых кислот: 
рН = 1/2 рKкисл - 1/2 lg Cкисл 

Формулы расчетов для сильных оснований: 
рН = 14+lgC(щел) 
Формулы расчетов для слабых оснований: 
рН = 14 - 1/2 рKосн + 1/2 lg Cосн 

 

Задача 

Уравнение реакции: 
2NaCl + Pb(NO3)2 = PbCl2↓ + 2NaNO3 

PbCl2 ↔ Pb2+ + 2Cl- 

При сливании равных объемов, общий объем увеличивается в 2 раза, а 
концентрации ионов уменьшаются в 2 раза, концентрации ионов станут 
равными: 

[Cl-] = 0,001/2 = 0,0005 М 

[Pb2+] = 0,0001/2 = 0,00005 М 

Ионное произведение: 
ИП(PbCl2) = [Pb2+][ Cl-] = 0,00005*(0,0005)2 = 1,25*10-11 
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Так как ИП<ПР, то осадок не образуется 

 

 

4. Понятие: буферный раствор. Приготовление буферных 
растворов. В каких пределах pH каждый буфер способен сохранить 
практически постоянным значение pH? 

Найти массу CH3COONa, которую надо растворить в 100 мл 0,1 
моль/л раствора СН3СООН, чтобы получить буфер с рН=4,8, если 
рК(СН3СООН)=4,76. 

Решение: 
БУФЕРНЫМИ называют растворы, поддерживающие определенную 

концентрацию ионов водорода (рН) при разбавлении и незначительно 
изменяющие ее при добавлении небольших количеств сильных кислот или 
щелочей. К ним относятся: 

1. Растворы, содержащие слабую кислоту и соль этой кислоты и сильного 
основания (СН3СООН + СН3СООNa); 

2. Растворы, содержащие слабое основание и соль этого основания и 
сильной кислоты (NH4OH + NH4Cl); 

3. Растворы, содержащие смесь солей слабых многоосновных кислот 
(Na2HPO4 + NaH2PO4); 

4. Растворы, содержащие смесь средней гидролизующейся соли и кислой 
соли этой же кислоты (NaHCO3 + Na2CO3). 

Буферные системы проявляют свои буферные свойства в некотором 
диапазоне значений pH (≈2 единицы) – называемом зона буферного действия 

 

Задача 

СН3СООН – слабая (рК(СН3СООН)=4,76.), в водном растворе со своей 
солью образует буферный раствор, рН буферного раствора можно рассчитать 
по формуле: 

рН=рК+lgC(СН3СООН)/C(CH3COONa)  

4,8= 4,76+ lgC(СН3СООН)/C(CH3COONa)  

lgC(СН3СООН)/C(CH3COONa)  =4,8-4,76 = 0,04 

C(СН3СООН)/C(CH3COONa)  = 10-0,04=0,912 

C(CH3COONa) = C(СН3СООН)*0,912 = 0,1*0,912=0,0912М 

Тогда масса соли: 
m(CH3COONa) = С*М*V = 0,0912*0,1*82 = 0,7478 г 

 

 

5. Явление изомерии для комплексных соединений, виды 
изомерии, значение отдельных изомеров.  

Назвать следующие комплексы: [Рt(NH3)2Сl4] и [Со(NH3)5С1]С12. 

Показать их строение (комплексообразователь и его степень окисления, 
лиганды, внутреннюю сферу) и диссоциацию в водных растворах. 

Решение: 
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Среди комплексных соединений, так же как и в органической химии, 
широко распространено явление изомерии. Под изомерией 
понимают способность веществ образовывать несколько соединений 
одинакового состава, отличающихся взаимным расположением атомов в 
молекуле, а следовательно, различных по свойствам 

У комплексных соединений явление изомерии обусловлено: 
1. Изомерия лигандов 

Изомерия лигандов подразделяется на связевую (которая определяется 
разным типом координации одного и того же лиганда), и собственно 
изомерию лиганда. 

2. Геометрическая изомерия 

Геометрическая изомерия вызвана неодинаковым размещением 
лигандов во внутренней сфере относительно друг друга. Необходимым 
условием геометрической изомерии является наличие во внутренней 
координационной сфере не менее двух различных лигандов. Геометрическая 
изомерия проявляется преимущественно у комплексных соединений, 
имеющих октаэдрическое строение, строение плоского квадрата или 
квадратной пирамиды. 

3. Оптическая изомерия 

Оптическая изомерия связана со способностью некоторых 
комплексных соединений существовать в виде двух форм, не совмещаемых в 
трехмерном пространстве и являющихся зеркальным отображением друг 
друга, как левая рука и правая. Поэтому оптическую изомерию называют 
иногда еще зеркальной изомерией. 

4. Сольватная (гидратная) изомерия 

Сольватная (гидратная) изомерия заключается в различном 
распределении молекул растворителя между внутренней и внешней сферами 
комплексного соединения, в различном характере химической связи молекул 
воды с комплексообразователем. 

5. Ионная изомерия 

Ионная изомерия связана с различным распределением заряженных 
лигандов между внешней и внутренней сферами комплексного соединения. 

 

Задача 

Назвать следующие комплексы: [Рt(NH3)2Сl4] и [Со(NH3)5С1]С12. 

Показать их строение (комплексообразователь и его степень окисления, 
лиганды, внутреннюю сферу) и диссоциацию в водных растворах. 

[Рt(NH3)2Сl4] – диаминтетрахлороплатина (IV) 

Ионы внешней сферы: нет 

Внутренней сферы: [Рt(NH3)2Сl4] 

Комплексообразователь Рt4+, заряд +4, координационное число 6 

Вторичная диссоциация: 
[Рt(NH3)2Сl4] ↔ Рt4+ + 2NH3+ 4Сl- 

Выражение константы нестойкости: 
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[Со(NH3)5С1]С12 – хлорид пентааминхлорокобальта (III) 
Ионы внешней сферы: Сl- 

Внутренней сферы: [Со(NH3)5С1]2+ 

Комплексообразователь Со3+, заряд +3, координационное число 6 

Первичная диссоциация: 
[Со(NH3)5С1]С12 = [Со(NH3)5С1]2+ + 2С1- 

Вторичная диссоциация: 
[Со(NH3)5С1]2+ ↔ Со3+ + 5NH3 + С1- 

Выражение константы нестойкости: 
53
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Билет № 7 

1 . Титриметрический анализ. Ацидиметрия, алкалиметрия, их 
применение в медикобиологических исследованиях. Показать 
конкретные примеры. 

Смешали 200 г 50%-ного раствора серной кислоты и 300 г 20%-

ного раствора этой же кислоты. Найти моляльную концентрацию 
полученного раствора. 

Решение: 
Титриметрический анализ основан на точном измерении количества 

реактива, израсходованного на реакцию с определяемым веществом. Для 
рассмотрения материала настоящего раздела потребуются следующие 
определения  

Методы кислотно-основного титрования (нейтрализации). 
В основу этих методов положены следующие реакции: 
           Н+ + ОН-= Н2О;        Н3О++ ОН-= 2Н2О 

При использовании методов кислотно-основного титрования точка 
эквивалентности определяется при помощи индикаторов, которые меняют 
свою окраску в зависимости от реакции среды ( величины рН) Этими 
методами определяют концентрации кислот, щелочей и солей, 
гидролизующихся в водных растворах 

Этим методом, пользуясь титроваными растворами щелочей, 
определяют количество или концентрацию кислот. С помощью растворов 
кислот находят концентрацию оснований. Метод пригоден также для 
определения протолитически Кислых и щелочных солей. Поскольку реакция 
нейтрализации не сопровождается каким-нибудь внешним эффектом, 
например изменением окраски раствора, точку эквивалентности определяют 
с помощью индикаторов. Но обычно индикаторы изменяют окраску не 
строго в точке эквивалентности, а с некоторым отклонением от неё. Иначе 
говоря конечная точка титрования не всегда совпадает с точкой 
эквивалентности, она только более или менее соответствует точке 
эквивалентности. Поэтому даже при правильном выборе индикатора 
допускается погрешность, называемая индикаторной ошибкой титрования. 

Алкалиметрия – это метод аналитического характера, с помощью 
которого определяется количество свободных кислот или солей в щелочных 
соединениях. 

Чтобы определить количество кислоты (процесс нейтрализации) 
используют титрованный раствор щелочи NaOH или KOH.Так как щелочной 
раствор нестабилен и часто меняет титр, то приготовить точный титрованный 
раствор, взвесив все компоненты, практически невозможно. Щелочи не 
являются компонентами, из которых можно точно приготовить основу для 
титрования. Поэтому, в основном, используют в качестве основы титрования 
– кислоты: щавелевая или янтарная. Для каждой реакции нужно тщательно 
подбирать индикатор, особенно для солей, образованных при титровании. 

В процессе алкалиметрии, происходит связывание ионов кислоты 
ионами щелочи, благодаря чему концентрация кислоты постепенно падает, а 
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pH раствора постепенно растет. Когда достигается точка эквивалентности, 
процесс нейтрализации заканчивают. Это происходит при определенном 
показателе pH, который изменяется, в зависимости от вида реагирующей 
кислоты и основания.Этот метод широко используется в медицине: в 
лабораториях определяют кислотность желудочного сока. А в 
санлабораториях: определяют жесткость воды, кислотность безалкогольных 
напитков, молочных продуктов, квашеной капусты. 

При ацидиметрическом титровании водных растворов в качестве 
титрантов используют растворы сильных кислот (НСl, реже НNO3 или 
H2SO4). Однако перечисленные реагенты не обладают свойствами, которые 
позволяли бы готовить  из них стандартные растворы  просто по точной 
навеске. Так, твердые щелочи гигроскопичны и всегда содержат примеси 
карбонатов. В случае НСl и других сильных кислот исходный реактив 
представляет собой не чистое вещество, а раствор с неточно известной 
концентрацией. Поэтому в методе нейтрализации вначале готовят раствор с 
приблизительно известной концентрацией, а потом  стандартизуют его. 

Метод кислотно-основного титрования используется для определения 
кислотности желудочного содержимого, мочи, щелочного резерва крови и 
плазмы. В токсикологии – для определения аммиака, уксусной, синильной и 
других кислот. В санитарно-гигиенической практике данный метод позволяет 
оценить кислотность пищевых продуктов: молока, творога, хлеба и т.д. Он 
используется для анализа промышленных стоков. Изучение кислотно-

основного баланса почв необходимо для анализа объектов окружающей 
среды. 

 

Задача 

Рассчитаем массы кислот и воды в каждом из растворов: 
Масса кислоты: m(H2SO4) = m(р-ра)*ω = 200*0,50 = 100г 

Масса воды: m(Н2О) = 200-100 = 100г 

Масса кислоты: m(H2SO4) = m(р-ра)*ω = 300*0,20 = 60г 

Масса воды: m(Н2О) = 300-60 = 240г 

Моляльная концентрация 
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2. Законы Рауля для растворов электролитов. В чём различие 
их применения по сравнению с растворами неэлектролитов? 
Применение криометрии и эбуллиометрии для оценки степени и 
константы диссоциации электролитов. 

Водно - спиртовой раствор, содержащий 15% спирта (плотность 
0,97 г/мл), замерзает при -10,3°С. Найти молекулярную массу спирта и 
его осмотическое давление при 293°К. 

Решение: 
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Коллигативные свойства (P, Ткип, Тзам, Pосм) для растворов 
электролитов всегда больше рассчитываемых по формулам  

     Р = i·Р1ºχ ;   Ткип = iКэCm ;   

Тзам = iKкCm ;            Pосм  = iCRT.      

 т.к. в этих растворах на самом деле больше частиц (ионов и молекул), 
чем растворено молекул. Это обстоятельство учитывается с помощью 
изотонического коэффициента (i), который показывает, во сколько раз 
увеличилось общее число частиц в растворе в результате частичной или 
полной диссоциации на ионы. 
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Здесь k – максимальное число ионов, на которые может распадаться 
формульная единица или молекула. Очевидно, что 1  i  k. 

[концентрация ионов] = СМ·α  

 

Задача 

Водно - спиртовой раствор, содержащий 15% спирта (плотность 0,97 
г/мл), замерзает при -10,3°С. Найти молекулярную массу спирта и его 
осмотическое давление при 293°К. 

В 100 г этого раствора содержится 15 г спирта и 85 г воды 

Согласно следствию из закона Рауля:  
Ткрис = Кк·Сm =10,3 

10,3 10,3
5,54 /
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к
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К
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Молярную массу спирта рассчитаем из формулы расчета моляльной 
концентрации: 
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1000 15 1000
32 /

5,54 85

в ва

в ва р ля

в ва
в ва

р ля

mСт
M m

m
M г моль

Ст m



 











 
  

 

 

Объем 100 г этого раствора: 
( ) 100

( ) 103,1
0,97

m р ра
V р ра мл




     

Тогда молярная концентрация раствора: 
15

4,55 /
32 0,1031

тС моль л
M V

  
 

 

Тогда осмотическое давление: 
Р=СRT=4,55*8,314*293=11084 кПа 

 

 

m
edfsh.ru



3. Зона буферного действия и как её оценивают. Показать на 
примерах ацетатного (рКk=4,75) и аммоннийного (рКb=4,74) буферов. 

Сколько мл 0,1 моль/л КОН надо добавить в фосфатный буфер 
объёмом 200 мл, чтобы изменить pH на 0,25 единиц? 

Решение: 
Буферное действие сохраняется в определенном интервале значений 

рН. Рабочий участок буферной системы, т.е. способность 
противодействовать изменению рН при добавлении кислот и щелочей, имеет 
протяженность одну единицу рН с каждой стороны. Вне этого интервала 
буферная емкость быстро падает до 0. 

Интервал рН = рК ± 1 называется зоной буферного действия. Таким 
образом, на основе кислоты, имеющей определенное значение рК, можно 
приготовить буферные растворы, поддерживающие значение рН в диапазоне 
от рК – 1 до рК + 1. Где рК = –lgК 

Пример:  
область действия ацетатного буфера 3,75 – 5,75;  

min рН=4,75-1 = 3,75 

max рН=4,75+1 = 5,75 

область действия аммиачного буфера 8,26 – 10,26. 

min рН=14-4,74-1 = 8.26 

max рН=14-4,74+1 = 10.26 

 

Задача 

Сколько мл 0,1 моль/л КОН надо добавить в фосфатный буфер 
объёмом 200 мл, чтобы изменить pH на 0,25 единиц? 

Примем, что исходный буферный раствор состоял из 0,1М раствора 
гидрофосфата натярия и 0,1М раствора дигидрофосфата натрия 

рН исходного буферного раствора: 
рН = рК -lg(C(кисл)/C(соли)) = 

= рК-lg(n(кисл)/n(соли) = 7,2-lg0,1/0,1=7,2 

При добавлении щелочи рН буферного равтвора увеличится до 
7,2+0,25 = 7,45 

В исходном растворе содержалось 0,1/0,2 = 0,02 моль гидрофосфата 
натярия и 0,02 моль дигидрофосфата натрия 

При добавлении щелочи протекает реакция: 
NaH2PO4 + NaOH = Na2HPO4 + H2O 

Пусть было добавлено х моль щелочи тогда: 
рН = рК-lg(n(кисл)/n(соли) 
7,45=7,20- lg(0,02-х)/(0,02+х) 
lg(0,02-х)/(0,02+х) = -0,25 

(0,02-х)/(0,02+х) = 0,562 

1,562х=0,00876 

х=0,0056 моль 

объем щелочи: 
V=n/C = 0.0056/0.1 = 0.056 л = 56 мл 
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4. Основные случаи гидролиза солей. К чему приводит гидролиз 
солей в растворах. 

Показать на конкретных примерах Na2СО3 и NH4Cl. 

Для растворения 1,16 г PbI2 потребовалось 2 л воды. Вычислить 
ПР этой соли. 

Решение: 
Соли, образованные слабым основанием и сильной кислотой, сильным 

основанием и слабой кислотой, а также слабым основанием и слабой 
кислотой подвергаются гидролизу в водных растворах. В результате 
гидролиза солей меняется рН среды.  

Рассмотрим на примерах: 
Na2CO3 карбонат натрия – соль слабой кислоты и сильного основания, 

в водном растворе частично гидролизуется по аниону: 
Na2CO3+ H2O ↔ NaHCO3 + NaOH 

2Na+ + CO3
2-+ H2O ↔ Na+ + HCO3

- + Na+ + OH- 

CO3
2-+ H2O ↔ HCO3

- + OH- 

В водном растворе накапливаются гидроксил ионы, среда щелочная, 
рН>7 

 

NH4Cl – хлорид аммония, соль сильной кислоты и слабого основания, в 
водном растворе гидролизуется по катиону: 

NH4Cl + H2O ↔ NH4OH + HCl 

NH4
+ + Cl- + H2O ↔ NH4OH + H+

 + Cl- 

NH4
+ + H2O ↔ NH4OH + H+

  

В водном растворе накапливаются ионы водорода, среда кислая, рН<7 

 

Задача 

Для растворения 1,16 г PbI2 потребовалось 2 л воды. Вычислить ПР 
этой соли. 

Решение: 
Молярная растворимость соли: 

2
2

2

( ) 1,16
( ) 0,00126 /

( ) 461 2

mС моль лPbI
PbI

bM P I V
  

 
 

PbI2 ↔ Pb2+ + 2I- 

ПР(PbI2) = [Pb2+][ I-] 2= S(2S)2 = 4S3 = 4*(0.00126)3 = 8*10-9 

 

 

5. Лиганднообменные процессы в жизнедеятельности и их 
значение. Нарушение лиганднообменных процессов и их причины. Основные 
принципы хелатотерапии.  

Привести примеры комплексов катионного, анионного и нейтрального 
типов и дать им названия. 

Решение: 
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Биокомплексные соединения значительно различаются по своей 
устойчивости. Одни из них настолько прочны, что постоянно находятся в 
организме и выполняют определенную функцию. Роль металла в таких 
комплексах высокоспецифична; замена его даже на близкий по физико-

химическим параметрам элемент приводит к значительной или полной 
утрате физиологической активности. Примерами таких соединений являются 
гемоглобин (только кобальтовый аналог этого соединения обладает 
незначительной способностью связывать и переносить кислород), 
цитохромы, витамин В12, хлорофилл. С другой стороны, в организме есть 
весьма непрочные комплексные соединения, которые часто образуются 
только на то время, которое нужно для выполнения определенных функций 
(например, образование между ионом металла-активатором и ферментом 

комплексного соединения на период осуществления катализа). 
Специфичность металла в таких комплексах часто не ярко выражена, он 
может быть замещен на другой без потери физиологической активности. 
Например, в состав фермента карбоксипептидазы входит цинк, однако он 
может быть заменен на ионы кобальта(II), марганца(II), никеля(II). При этом 
получаются также активные карбоксипептидазы. 

К биокомплексным соединениям с невысокими значениями констант 
устойчивости можно отнести и такие, которые стабилизируют сложные 
структуры. Образование, например, металлполинуклеотидных комплексов 
стабилизирует двойную спираль ДНК. Комплексы с ДНК образуют 
двухзарядные ионы марганца, кобальта, железа, никеля. Они могут заменять 
друг друга. 

Одним из типичных комплексных соединений, отличающихся высокой 
устойчивостью и большой специфичностью роли металла, является 
гемоглобин. Гемоглобин, являясь слабой кислотой, входит в состав наиболее 
емкой буферной системы крови 

В живых организмах в настоящее время известно много ферментов, в 
состав которых входят ионы металлов. Функции их в основном следующие: 
во-первых, являясь электрофильной группой активного центра фермента, ион 
металла облегчает взаимодействие с отрицательно заряженными 
(нуклеофильными) участками молекул субстрата (каталитическая функция 
как кислоты Льюиса). Во-вторых, ион металла формирует каталитически 
активную конформацию структуры фермента. В ряде случаев ионы металлов, 
которые могут находиться в переменных степенях окисления, участвуют в 
транспорте электронов. 

Для организма характерно поддержание на постоянном уровне не 
только концентрации ионов Н+ (рН), других ионов, но и концентрации 
веществ, участвующих в лигандообменных равновесиях. В организме 
постоянно происходит образование и разрушение жизненно необходимых 
биокомплексов [МбLб], которые состоят из «металлов жизни» (биометаллов 
Мб) и биолигандов (Lб). 

Нарушение металло-лигандного баланса возможно в ряде случаев: 
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а) в организм поступают ионы-токсиканты из окружающей среды; 
наиболее опасны – ионы ртути, кадмия, таллия. Все они способны 
образовывать прочные комплексные соединения с биолигандами, серьезно 
нарушая параметры стационарного состояния; 

б) в организм поступают микроэлементы, необходимые для жизни, но в 
значительно больших количествах. Это может быть обусловлено 
особенностью биогеохимических провинций (например, для ряда территорий 
Узбекистана, Дагестана характерен избыток молибдена; для Урала – избыток 
никеля). Но чаще всего такая ситуация возникает в результате неразумной 
деятельности человека (например, в земле виноградников отмечается 
повышенная концентрация солей меди, которые используются для борьбы с 
болезнями винограда); 

в) нарушение металло-лигандного баланса возможно и в результате 
непоступления (или поступления в значительно меньших количествах) 
важнейших микроэлементов. Так при лейкемии, в организме в несколько раз 
падает концентрация цезия, при анемии нарушается равновесное состояние 
ионов железа и меди. В большинстве случаев это связано с особенностями 
биогеохимических провинций (например, в местах добычи нефти в 
Тюменской области – недостаток меди); 

г) нарушение концентраций ионов металлов возникает в результате 
связывания их в комплексы с попадающими извне токсичными лигандами. 
Например, многие средства химической защиты растений содержат в составе 
молекул донорные атомы (азот, сера, кислород, фосфор), которые способны 
координироваться ионами биометаллов; 

д) в ряде случаев в организме образуются лиганды, не свойственные 
ему в норме, так называемые «фальшивые» лиганды. Такое явление часто 
называют лигандной патологией. Например, при красной волчанке 
происходит «незапланированный» гидролиз пептидов, в результате которых 
образуются соединения, успешно конкурирующие с другими лигандами, в 
основном ферментами, за ионы меди. Связанные «фальшивыми» лигандами 
ионы меди не могут образовывать жизненно необходимые биокомплексы 
(конкуренция между «фальшивым» и настоящим биолигандом за ион). 

Основные термодинамические принципы хелатотерапии можно 
сформулировать в двух положениях: 

I. Детоксикант (Lg) должен эффективно связывать ионы-токсиканты 
(Мт, Lт), вновь образующиеся соединения (МтLg) должны быть прочнее, чем 
те, которые существовали в организме. 

II. II. Детоксикант не должен разрушать жизненно необходимые 
комплексные соединения (МбLб); соединения, которые могут 
образовываться при взаимодействии детоксиканта и ионов биометаллов 
(MбLg), должны быть менее прочными, чем существующие в организме. 

Задача 

Катионные комплексы: Cu(NH3)4](NO3)2 нитрат тетраамминмеди, 
[Co(NH3)4Cl2]Cl: хлорид дихлоротетраамминкобальта(II) 
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Анионные: Al2[Pt Br(NO2)5]3: бромопентанитроплатинат(IV)  алюминия, 
K4[Fe(CN)6] гексацианоферрат (II) калия 

Электронейтральные: пентакарбонилжелезо:[Fe(CО)5], 

дихлородиамминплатина(II):[Pt(NH3)2Cl2] 
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Билет № 8 

1. Определение конечной точки кислотно-основных титрований. 
Важнейшие кислотно-основные индикаторы и их применение. 

Раствор имеет молярную концентрацию 0,5 моль/л для H2SO4. 

Вычислить моляльную концентрацию и массовую долю вещества, если 
плотность раствора равна 1,08 г/мл. 

Решение: 
Для определения конечной точки титрования используют кислотно-

основные индикаторы. 
Кислотно-основные индикаторы представляют собой слабые 

органические кислоты или основания, протонированные и 
непротанированные формы которых различаются по структуре и окраске. 
Существуют одноцветные (например, фенолфталеин) и двуцветные 
(например, метиловый оранжевый) индикаторы. Окраска каждого из 
индикаторов изменяется в пределах определенного узкого интервала 
значений рН, его называют интервале значений рН, его называют интервале 
перехода окраски индикатора. Для двуцветных индикаторов он 
рассчитывается по формуле: 

∆рН=рКи±1, 

где Ки – константа диссоциации индикатора. 
В пределах интервала перехода наиболее резко изменение индикатора 

наблюдается при определенном значении рН, которое называется 
показателем титрования и обозначается рТ. Величина рТ находится 
приблизительно в середине интервала перехода и фактически 
отождествляется м рКи. 

Выбирают индикатор для титрования так, чтобы интервал перехода 
окраски индикатора (или рТ) ближе всего совпадал бы с рН титруемого 
раствора в точке эквивалентности. Поэтому для правильного выбора 
индикатора необходимо проследить характер кривой титрования, величину 
скачка титрования и установить рН, соотвествующее точке эквивалентности. 

Важнейшие кислотно-основные индикаторы 

№п/п Индикатор Растворитель Интервал перехода 
рН и окраска 
индикатора 

1 2 3 4 

1 Метиловый фиолетовый Вода 0,13-0,5 

Желтая-зеленая 

2 Пикриновая кислота Вода 0,0-1,3 

Бесцветная-желтая 

3 Метиловый зеленый Вода 0,1-2,0 

m
edfsh.ru



Желтая-зелено-

голубая 

4 Малахитовый зеленый Вода 0,13-2,0 

Желтая – голубовато-

зеленая 

№п/п Индикатор Растворитель Интервал перехода 
рН и окраска 
индикатора 

6 Бензолазодифениламин 50% спирт с 
добавлением 1 мл 
1н.НС1 на 100мл 
раствора 

1,1-2,8 

Пурпурная-желтая 

7 Тимоловый синий А) 20% спирт; Б) 
вода с добавлением 
4,3мл 0.05н. NaOH 
на 100мг 
индикатора 

1,2-2,8Красная-

желтая 

8 Ксиленовый синий А) 20% спирт; 
Б) вода с 
добавлением 5,3мл 
0.05н. NaOH на 
100мг индикатора 

1,2-2,8 

Красная-коричнево-

желтая 

9 Тропеолин оо Вода 1,4-3,2Красная-

желтая 

10 Метиловый фиолетовый Вода 2,0-3,0 

Синяя-фиолетовая 

11 Ализариновый желтый Вода 1,9-3,3 

Красная –желтая 

12 Метиловый желтый 90%-ный спирт 2,9-4,0Красная-

желтая 

13 Метиловый оранжевый Вода 3,0-4,4 

Красная – оранжево-

желтая 

14 Бромфеноловый синий А)20% спирт; 
Б) вода с 
добавлением 3мл 
0,.05н. NaOH на 
100мг индикатора 

3,0-4,6 

Желтая-синяя 
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15 Ализариновый красный 
С 

Вода 3,7-5,2 

Желтая-фиолетовая 

№п/п Индикатор Растворитель Интервал перехода 
рН и окраска 
индикатора 

16 Лакмоид 90%-ный спирт 4,0-6,4 

Красная-синяя 

17 Метиловый красный 60%-ный спирт 4,4-6,2 

Красная-желтая 

18 Бромфеноловый 
красный 

А)20% спирт; 
Б) вода с 
добавлением 3,9 мл 
0,.05н. NaOH на 100 
мг индикатора 

5,0-6,8 

Желтая-красная 

19 П-Нитрофенол Вода 5,6-7,6 

Бесцветная-желтая 

20 Бромтимоловый синий А)20%-ный спирт; 
Б) вода с 
добавлением 3,2 мл 
0,.05н. NaOH на 100 
мг индикатора 

6,0-7,6 

Желтая-синяя 

21 Нейтральный красный 60%-ный спирт 6,8-8,0 

Красная-

янтарножелтая 

23 Феноловый красный А)20% спирт; 
Б) вода с 
добавлением 5,7мл 
0,.05н. NaOH на 
100мг индикатора 

6,8-8,0 

Желтая-красная 

24 Нафтолфталеин 70%-ный спирт 7,4-8,6 

Желто-розовая-сине-

зеленая 

25 Тропеолин ООО Вода 7,6-8,9 

Желто-зеленая-

розовая 
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№п/п Индикатор Растворитель Интервал перехода 
рН и окраска 
индикатора 

26 О-Крезолфталеин 90%-ный спирт 8,2-9,8 

Бесцветная-красная 

27 Фенолфталеин 60%-ный спирт 8,2-10,0 

Бесцветная-

пурпурная 

29 Ализариновый красный 
С 

Вода 10,0-12,0 

Фиолетовая-бледно-

желтая 

30 Индигокармин 50%-ный спирт 11,6-14,0 

Синяя-желтая 

 

Задача 

Раствор имеет молярную концентрацию 0,5 моль/л для H2SO4. 

Вычислить моляльную концентрацию и массовую долю вещества, если 
плотность раствора равна 1,08 г/мл. 

Масса 1 литра раствора: 
m(р-ра) = V(H2SO4)*ρ = 1000*1,08 = 1080 г 

масса кислоты: 
m(H2SO4) = С*V*M = 0,5*1*98 = 49 г 

масса воды: 1080-49 = 1031 г 

массовая доля: 

   
 

2 4

2 4

49
100% 100% 4,54%

1080

m H SO
H SO

m р ра
    


 

Моляльная концентрация: 
2 4

2 4

2

( ) 0.5
( ) 0.485 /

( ) 1.031

nС гH SO
H SOт моль к

т Н О
    

 

 

2. Гипер-, гипо- и изотонические растворы. Их значение. Привести 
примеры названных растворов конкретных веществ относительно плазмы 
крови. 

Антифриз, изготовленный из глицерина и воды, имеет температуру 
замерзания -30°С. 

Сколько молей глицерина должно содержаться в 1 кг воды, если 
Ккр(Н2О)=1,86 (К*кг)/моль 

Решение: 
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Осмос играет важную роль во многих биологических процессах. 
Мембрана, окружающая нормальную клетку крови, проницаема лишь для 
молекул воды, кислорода, некоторых из растворённых в крови питательных 
веществ и продуктов клеточной жизнедеятельности; для больших белковых 
молекул, находящихся в растворённом состоянии внутри клетки, она 
непроницаема. Поэтому белки, столь важные для биологических процессов, 
остаются внутри клетки. Осмос участвует в переносе питательных веществ в 
стволах высоких деревьев, где капиллярный перенос не способен выполнить 
эту функцию.  

Клетки растений используют осмос также для увеличения объёма 
вакуоли, чтобы она распирала стенки клетки (тургорное). Клетки растений 
делают это путём запасания сахарозы. Увеличивая или уменьшая 
концентрацию сахарозы в цитоплазме, клетки могут регулировать осмос. За 
счёт этого повышается упругость растения в целом. С изменениями 
тургорного давления связаны многие движения растений (например, 
движения усов гороха и других лазающих растений).  

Явление осмоса широко используют в медицинской практике. Так, в 
хирургии применяют гипертонические повязки (марлю, смоченную в 
гипертоническом 10%-ном растворе NaCl), которые вводят в гнойные раны. 
По закону осмоса ток жидкости раны через марлю направляется наружу, в 
результате чего рана постоянно очищается от гноя, микроорганизмов и 
продуктов распада. 

Осмотическое давление плазмы крови составляет примерно 730-

780кПа, рассчитанное осмотическое давление для первого раствора будет 
меньше (раствор гипотонический), для второго примерно равным – 

изотонический, а для третьего – больше, раствор гипертонический 
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Первая картинка – для третьего гипертонического раствора, 
осмотическое давление раствора выше, поэтому вода выходит из 
эритроцитов , и они как бы сморщиваются 

Вторая картинка для изотонического раствора, эритроциты находятся в 
нормальном состоянии 

Третья картинка – для первого раствора, осмотическое давление внутри 
эритроцита больше, поэтому вода как би засасывается в эритроциты, они 
раздуваются. 

Рассмотрим раствора NaCl с концентрациями 0,72%, 0,854% и 9,24% 

массовая доля и молярные концентрации связаны соотношением: 

1

2

3

10

0,72 10 1
0,1231

58,5

0,854 10 1
0,1460

58,5

9,24 10 1
1,5795

58,5

С
М

С М

С М

С М

  


 
 

 
 

 
 

 

Для сильных электролитов осмотическое давление рассчитывается по 
формуле: 

1

2

3

0,1231 2 8.31 310 634

0,1460 2 8.31 310 752

1,5795 2 8.31 310 8142

кПа
кПа
кПа

Росм iCRT
Росм
Росм
Росм

    
    




   

 

Первый раствор будет гипотоническим, второй изотоническим, а 
третий - гипертоническим 

 

Задача 

Антифриз, изготовленный из глицерина и воды, имеет температуру 
замерзания -30°С. Сколько молей глицерина должно содержаться в 1 кг воды, 
если Ккр(Н2О)=1,86 (К*кг)/моль 

Решение: 
Антифризом называют жидкость, которая не замерзает даже при 

минусовых температурах. Ее в основном используют в качестве охладителя в 

автомобиле. В качестве базовых жидкостей антифризов используются смеси 

этиленгликоля с водой.  

Понижение температуры кристаллизации по следствию из закона 

Рауля: 
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Тзам = КК·Сm 

Отсюда моляльная концентрация: 

Сm ·= Тзам / КК = 30/1,86 = 16,13 моль/кг 

То есть на 1 кг воды требуется 16,13 моль C2H6O2. 

 

 

3. Какие факторы оказывают влияние на растворимость трудно 
растворимых соединений? 

Как можно уменьшить или увеличить растворимость солей, 
слабых оснований? 

Найти степень гидролиза соли K2S по первой ступени, если 
концентрация соли равна 0,01 моль/л, a K2(H2S)=10-13. 

Решение: 
Мерой растворимости вещества при данных условиях является 

концентрация его насыщенного раствора (моль/л, г/л, массовые и объемные 
проценты). Коэффициентом растворимости называют число массовых частей 
безводного вещества, насыщающего при данных условиях 100 массовых 
частей растворителя. Растворимость различных веществ в воде изменяется в 
широких пределах. Если в 100 г воды растворяется более 10 г вещества, такое 
вещество принято называть хорошо растворимым; если растворяется менее 1 
г вещества – малорастворимым и если менее 0,01 г вещества – практически 
нерастворимым. Однако абсолютно нерастворимые вещества не существуют.  

Влияние природы растворителя. Свойства растворителя существенно 
влияют на растворимость вещества, его кислотно-основные свойства и 
равновесия в растворе. Кроме воды, в практике аналитической химии 
применяются неводные и смешанные растворители. 

Растворение электролитов (кислот, оснований, солей) в воде и других 
полярных растворителях сопровождается диссоциацией растворенного 
вещества с образованием ионов. Для электролитов не предложено общей 
теории, предсказывающей растворимость, но известен ряд эмпирических 
правил. Ионные кристаллы лучше растворяются в полярных растворителях, 
причем растворимость многих электролитов возрастает пропорционально 

кубу диэлектрической проницаемости растворителя. Обычно более 
растворимы твердые электролиты с большей энергией гидратации 
(сольватации).  

Влияние температуры. Растворение большинства твердых тел 
сопровождается поглощением энергии (Hs> 0), так как энергия, затраченная 
на разрушение кристаллической решетки, обычно не полностью 
компенсируется выделяющейся энергией гидратации. Растворимость таких 
кристаллов в воде возрастает при нагревании в соответствии с принципом Ле 
Шателье (нитраты калия, серебра и свинца, хлориды аммония и калия, йодид 
калия, сульфаты калия, свинца и др.). Однако существуют твердые 
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электролиты, растворимость которых при нагревании уменьшается, так 
какHs< 0, например CaCO3, Ca(OH)2, и такие, растворимость которых при 
нагревании проходит через максимум (CaSO4 2H2O). 

Влияние давления на растворимость твердых электролитов в воде незначительно, так 
как при их растворении объем системы изменяется мало. 

Существенное или сильное влияние на водорастворимость твердых электролитов 
оказывает химический состав водной среды (посторонние сильные электролиты, общие ионы, 
рН раствора, гидролиз ионов осадка и их комплексообразование). 

Мерой растворимости вещества при данных условиях является 
концентрация его насыщенного раствора (моль/л, г/л, массовые и объемные 
проценты). Коэффициентом растворимости называют число массовых частей 
безводного вещества, насыщающего при данных условиях 100 массовых 
частей растворителя. Растворимость различных веществ в воде изменяется в 
широких пределах. Если в 100 г воды растворяется более 10 г вещества, такое 
вещество принято называть хорошо растворимым; если растворяется менее 1 
г вещества – малорастворимым и если менее 0,01 г вещества – практически 
нерастворимым. Однако абсолютно нерастворимые вещества не существуют.  

Влияние природы растворителя. Свойства растворителя существенно 
влияют на растворимость вещества, его кислотно-основные свойства и 
равновесия в растворе. Кроме воды, в практике аналитической химии 
применяются неводные и смешанные растворители. 

Растворение электролитов (кислот, оснований, солей) в воде и других 
полярных растворителях сопровождается диссоциацией растворенного 
вещества с образованием ионов. Для электролитов не предложено общей 
теории, предсказывающей растворимость, но известен ряд эмпирических 

правил. Ионные кристаллы лучше растворяются в полярных растворителях, 
причем растворимость многих электролитов возрастает пропорционально 
кубу диэлектрической проницаемости растворителя. Обычно более 
растворимы твердые электролиты с большей энергией гидратации 
(сольватации).  

Влияние температуры. Растворение большинства твердых тел 
сопровождается поглощением энергии (Hs> 0), так как энергия, затраченная 
на разрушение кристаллической решетки, обычно не полностью 
компенсируется выделяющейся энергией гидратации. Растворимость таких 
кристаллов в воде возрастает при нагревании в соответствии с принципом Ле 
Шателье (нитраты калия, серебра и свинца, хлориды аммония и калия, йодид 
калия, сульфаты калия, свинца и др.). Однако существуют твердые 
электролиты, растворимость которых при нагревании уменьшается, так 
какHs< 0, например CaCO3, Ca(OH)2, и такие, растворимость которых при 
нагревании проходит через максимум (CaSO4 2H2O). 

Влияние давления на растворимость твердых электролитов в воде незначительно, так 
как при их растворении объем системы изменяется мало. 

Существенное или сильное влияние на водорастворимость твердых 
электролитов оказывает химический состав водной среды (посторонние 
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сильные электролиты, общие ионы, рН раствора, гидролиз ионов осадка и их 
комплексообразование). 

 

Задача 

Найти степень гидролиза соли K2S по первой ступени, если 
концентрация соли равна 0,01 моль/л, a K2(H2S)=10-13. 

Степень гидролиза рассчитаем по формуле: 
14

13

10
3,16

10 0,01

Кг Kw
h

С Kд С



   
 

 

h>0,05следует рассчитывать по строгой формуле? 

Расчет по строгой формуле: 
2

2

2

1

0,01
0.1

1

0.01 0,1 0,1 0

0,916

С hКг
h

h

h

h h












  


 

 

 

4. Расчёт pH в буферных растворах. От каких факторов зависит 
величина pH буферного раствора? Для какого буфера применяется 
уравнение Гендерсона - Гассельбаха? 

Сколько граммов NaOH надо растворить в уксусной кислоте 
объёмом 200 мл и концентрации 0,1 моль/л, чтобы получить ацетатный 
буфер с рН=4,0, если рКа=4,75? 

Решение: 
Расчет рН буферного раствора производят по формулам:  

кислота
lg

сольa
pH pK   – для буферной смеси, образованной слабой 

одноосновной кислотой и ее солью  

соль
рКрН b

основание
lg14   – для буферной смеси, образованной слабым 

однокислотным основанием и его солью  
рН буферного раствора зависит от силы кислоты или основания, 

которой образован буферный ратсвор, а так же от соотношения 
концентраций слабого электролита и ее соли 

Количественая структура (состав) буферной системы может 
быть оценена в виде отношения соль/кислота (эквиваленты, 
эквивалентная масса).       Учитывая сказанное, уравнение Гендерсона-

Гассельбаха выглядит следующим образом: 
 pH = pKa + lg (соль/кислота).  
 

Задача 

В исходном растворе содержалось 0,1/0,2 = 0,02 уксусной кислоты 
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При добавлении щелочи протекает реакция: 
CH3COOH + NaOH = CH3COONa + H2O 

Пусть было добавлено х моль щелочи тогда рН ратсвора: 

рН = рК-lg(n(кисл)/n(соли) 
4,0=4,75- lg(0,02-х)/(0,02+х) 
lg(0,02-х)/(х) =0,75 

(0,02-х)/(х) = 5,62 

6,62х=0,02 

х=0,0030 моль 

масса щелочи: 
m = n*M = 0.0030*40 = 0.12 г 

 

 

 

5. Константы нестойкости и устойчивости комплексных 
соединений. Для какого этапа диссоциации они используются? Как 
можно оценить прочность комплекса по табличным значениям 
константы нестойкости или константы устойчивости. 

Приведены 3 комплексных соединения: 
a) K3[Fe(CN)6]; б) [Fe(NH3)3(H2O)2Cl]Cl2; в) [Сr(Н2О)4РО4]. 

Дать им названия, определить к комплексам каких типов они 
относятся и найти, что для всех этих комплексов одинаково. 

Решение: 
Комплексные соединения состоят из комплексообразователя и лигандов, 

образующих внутреннюю сферу, и внешней сферы, состоящей из ионов, которые 

компенсируют заряд внутренней сферы. Комплексообразователь (центральный атом) - 

атом или ион, который является акцептором электронных пар, предоставляя свободные 

атомные орбитали, и занимает центральное положение в комплексном соединении. Роль 

комплексообразователя в основном выполняют атомы или ионы d- и f-металлов, так как 

они имеют много свободных атомных орбиталей на валентном уровне и достаточно 

большой положительный заряд ядра, за счет которого способны притягивать электронные 

пары доноров. Число свободных атомных орбиталей, предоставляемых 

комплексообразователем, определяет его координационное число. Значение 

координационного числа комплексообразователя зависит от многих факторов, но обычно 

оно равно удвоенному заряду иона комплексообразователя. Наиболее характерными 

координационными числами являются 2, 4 и 6. В комплексных соединениях 

комплексообразователь связан с лигандами. Лиганды - молекулы или ионы, которые 

являются донорами электронных пар и непосредственно связаны с 

комплексообразователем. Обычно лигандами являются ионы или молекулы, содержащие 
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неподеленные (свободные) электронные пары или достаточно подвижные π-электронные 

пары 

По числу связей, образуемых лигандом с комплексообразователем, лиганды 

делятся на моно-, би- и полидентатные. Монодентатные лиганды выступают донорами 

только одной электронной пары. К бидентатным лигандам относятся молекулы или ионы, 

содержащие две функциональные группы и способные выступать донорами двух 

электронных пар 

В растворах комплексные соединения могут подвергаться первичной и вторичной 

диссоциации. Первичная диссоциация комплексного соединения — это распад 

комплексного соединения в растворе на комплексный ион внутренней сферы и ионы 

внешней сферы. 

Вторичная диссоциация комплексного соединения -это распад внутренней сферы 

комплекса на составляющие ее компоненты 

Например, в растворе комплексное соединение [Ni(NH3)6]SO4 диссоциирует 

следующим образом: 

[Ni(NH3)6]SO4 = [Ni(NH3)6]
2+ + SO4

2-. 

Для комплексного иона [Ni(NH3)6]
2+, диссоциирующего по уравнению 

[Ni(NH3)6]
2+  Ni2+ + 6NH3 , 

Вторичная диссоциация, как всякий равновесный процесс, характеризуется 

константой равновесия, причем каждая стадия имеет свою константу. Для количественной 

характеристики устойчивости внутренней сферы комплексного соединения используют 

константу равновесия, описывающую полную ее диссоциацию, называемую константой 

нестойкости комплекса Kнест 

 

2 6

3 

2

3 6

[Ni ][NH ]

[ Ni NH ]
Кн




  

Величина, обратная Кн, называется константой устойчивости: 

Ку = 1/Кн .                   

Она представляет собой константу равновесия процесса образования комплексного 

иона: 

Ni2+ + 6NH3  [Ni(NH3)6]
2+. 

Чем меньше величина константу нестойкости или больше величина константа 

устойчивости, тем более прочный комплекс 

 

Задача 

a) K3[Fe(CN)6]; б) [Fe(NH3)3(H2O)2Cl]Cl2; в) [Сr(Н2О)4РО4]. 
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Дать им названия, определить к комплексам каких типов они относятся 
и найти, что для всех этих комплексов одинаково. 

a) K3[Fe(CN)6] – гексацианоферрат (III) калия, электролит, комплексная 
соль, комплексный анион, ацидокомплекс 

б) [Fe(NH3)3(H2O)2Cl]Cl2 – хлорид диакватриаминхлорожелеза (III), 

электролит, комплексная соль, комплексный катион, смешанный комплекс,  
в) [Сr(Н2О)4РО4] – тетрааквафосфатохрома (III), комплексный 

неэлектролит, нейтральная частица, смешанный комплекс 

общее то что заряд иона комплексообразователя равен (+3) 
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