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ГЛАВА 2

РАСТВОРЫ. ХИМИЧЕСКОЕ 
РАВНОВЕСИЕ. ЗАКОН ДЕЙСТВУЮЩИХ 
МАСС

2.1. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОСТАВА РАСТВОРА
Раствор — это гомогенная смесь двух или нескольких веществ, спо-

собная непрерывно изменять свои свойства. Растворы бывают жидкие 
и твёрдые. В аналитике используют преимущественно жидкие раство-
ры, чаще всего водные растворы. Состав раствора можно выражать раз-
личными способами. Наиболее распространённые из них следующие. 

Мольная доля Ni (или Xi ), или рациональная концентрация, — безраз-
мерная величина, равная:

Ni = ni / ∑ni ,
где ni — число молей i-го компонента в растворе. Суммирование прово-
дится по всем компонентам раствора, включая растворитель. Мольная 
доля выражается либо в долях единицы, либо в мольных процентах. 
Мольная доля не зависит от температуры. 

Массовая доля Wi определяется как безразмерная величина, равная:
Wi = mi / ∑mi = mi / m,

где mi — масса i-го компонента раствора; m = ∑mi — общая суммарная 
масса всех компонентов раствора. Суммирование проводится по всем 
компонентам раствора. Массовая доля выражается либо в долях едини-
цы, либо в массовых процентах (процентная концентрация). Массовая 
доля не зависит от температуры.

Объёмная доля Φi i-го компонента раствора определяется как безраз-
мерная величина, равная

Φi = Vi / ∑Vi = Vi / V,
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где Vi — исходный объём i-го компонента, взятый для получения раство-
ра; V = ∑Vi — общий объём раствора (в том случае, когда при смешива-
нии компонентов их объёмы Vi не изменяются). Суммирование прово-
дится по всем компонентам раствора, включая растворитель. Объёмная 
доля выражается либо в долях единицы, либо в объёмных растворах. 
Объёмная доля зависит от температуры, так как при изменении темпе-
ратуры объёмы Vi разных компонентов изменяются. Обычно объёмная 
доля используется для выражения состава смесей жидких компонентов. 

В фармацевтической практике иногда используется практическая 
массово-объёмная концентрация, которая определяется как масса раст-
ворённого вещества в граммах, содержащаяся в 100 мл растворителя 
(реже раствора). Измеряется в единицах г/100 мл растворителя (или 
реже раствора). Массово-объёмная концентрация зависит от темпе-
ратуры, так как с изменением температуры несколько меняется объём 
растворителя. Использование на практике массово-объёмной концен-
трации обусловлено более чем трёхсотлетней традицией (особенно 
в аптечной деятельности), когда лекарственные растворы готовили 
в аптеках путём растворения навески фармакологически активного 
вещества (например, в форме порошка) в определённом объёме раство-
рителя (вода, спирт, их смесь), например, в 100 мл растворителя. 

Молярная концентрация (молярность) c(A) — количество растворён-
ного вещества А в молях, содержащееся в одном литре раствора:

c(A) = n(A) / V(A) = m(A) / M(A) V(A),
где n(A) — количество растворённого вещества А, моль; V(A) — объём 
раствора, л; m(A) — масса растворённого вещества А, г; М(А) — моляр-
ная масса растворённого вещества А, г/моль. Молярная концентрация 
измеряется в моль/л. 

Молярная концентрация эквивалента c(1/z A), или нормальность (уста-
ревшее название), — количество растворённого вещества А в молях, 
соответствующее эквиваленту А, содержащееся в одном литре раствора:

c(1/z A) = n(1/z A) / V(A) = m(A) / M(1/
z A) V(A),

где 1/z — фактор эквивалентности; рассчитывается для каждого веще-
ства на основании стехиометрии реакции; n(1/z A) — количество веще-
ства, равное эквиваленту А в растворе, моль; M(1/z A) — молярная масса 
эквивалента растворённого вещества А, г/моль. Молярная концентра-
ция эквивалента измеряется в моль/л. Величина z (знаменатель факто-
ра эквивалентности 1/z) равна для кислотно-основных реакций количе-
ству ионов водорода Н+ или гидроксильных групп ОН–, участвующих 
в реакции; для окислительно-восстановительных реакций — числу 
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электронов, участвующих в полуреакции окислителя или восстанови-
теля (т.е. числу электронов, принимаемых окислителем или отдавае-
мых восстановителем). 

Титр Т(А) растворённого вещества А — это масса растворённого 
вещества А, содержащаяся в одном миллилитре раствора:

T(A) = m(A) / V(A) = c(1/z) M(1/z A) / 1000,
где объём раствора V(A) измеряется в мл. Титр измеряется в г/мл; в 
некоторых случаях — в мкг/мл. Иногда титр раствора обозначают сим-
волом t(A). 

В титриметрическом анализе используется понятие титр раствора 
по определяемому веществу Х, или титриметрический фактор пересчёта 
t(T/X) — масса титруемого вещества Х, взаимодействующая с одним 
миллилитром титранта Т: 

t(T/X) = T(T) M(1/z X) / M(1/z T) = c(1/z T) M(1/z X) /1000.
Измеряется, как и титр раствора, в г/мл. 
Моляльная концентрация (моляльность) cm определяется как коли-

чество молей ni растворённого i-го компонента, приходящееся на один 
килограмм растворителя: 

cm = ni / m,
где m — масса растворителя, кг. Моляльность выражается в моль/кг. 
Моляльность не зависит от температуры. 

Приведённые выше обозначения концентраций не являются един-
ственно возможными. Встречаются и иные обозначения. 

2.2. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ. ЗАКОН 
ДЕЙСТВУЮЩИХ МАСС

2.2.1. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ
Опыт показывает, что при протекании любой химической реакции 

в закрытой системе при определённых внешних условиях (например, при 
постоянной температуре и постоянном общем давлении или же при 
постоянной температуре и постоянном общем объёме) рано или поздно 
наступает такое состояние, когда соотношение между концентрациями 
продуктов реакции и исходных веществ становится постоянным, впол-
не определённым для данной температуры и сохраняется таким до тех 
пор, пока не будет изменена температура. Подобное состояние соответ-
ствует состоянию устойчивого химического равновесия. При этом кон-
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центрации реагентов (как исходных веществ, так и продуктов реакции) 
называются равновесными концентрациями. При химическом равно-
весии реакции не останавливаются — они продолжают протекать как в 
прямом, так и в обратном направлении, однако изменение концентра-
ций всех реагентов за счёт протекания реакции в прямом направлении 
компенсируется изменением протекания реакции в обратном направ-
лении, т.е. химическое равновесие является динамическим (динамич-
ным). Состояние химического равновесия может достигаться различ-
ными путями: можно ввести в систему только исходные вещества, или 
же только продукты реакции, или же произвольную смесь исходных 
веществ и продуктов реакции — в любом случае через некоторое время 
в результате протекания реакции в том или ином направлении концен-
трации реагентов достигнут равновесных значений.

Химическое равновесие характеризуется также подвижностью. Если 
в систему, находящуюся в состоянии химического равновесия, ввести 
дополнительные количества одного или нескольких реагентов, то кон-
центрации всех реагентов будут изменяться за счёт самопроизвольного 
протекания реакции в том или ином направлении до тех пор, пока 
соотношение между концентрациями продуктов реакции и исходных 
веществ снова станет постоянным и характерным для данной темпера-
туры. При этом говорят о смещении (сдвиге) химического равновесия в 
сторону образования либо исходных веществ, либо продуктов реакции. 

При изменении температуры соотношение между равновесными 
концентрациями реагентов меняется. Однако если первоначальная 
температура изменена до какой-то другой постоянной температуры, то 
в системе через некоторое время вследствие самопроизвольного про-
текания реакции в том или ином направлении снова будет достигнуто 
состояние химического равновесия, но уже при другом соотношении 
равновесных концентраций.

Таким образом, состояние химического равновесия при любой 
постоянной температуре характеризуется определённым постоянным 
соотношением равновесных концентраций продуктов реакции и исход-
ных веществ. Существенно, что постоянным сохраняется именно 
определённое соотношение между равновесными концентрациями реа-
гентов, хотя сами величины равновесных концентраций продуктов 
реакции и исходных веществ могут быть различными, что зависит от 
количеств реагентов, введённых в систему. 

Для одной и той же реакции при постоянной температуре состо-
яние химического равновесия может достигаться с различной скоро-
стью, в зависимости от соотношения исходных количеств реагентов. 
Иногда для ускорения достижения состояния химического равновесия 
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в систему вводят, кроме реагентов, другие вещества — катализаторы, 
которые, не изменяя постоянства соотношения равновесных концен-
траций реагентов, изменяют в одинаковое число раз скорости прямой 
и обратной реакций, что и приводит к изменению времени достижения 
состояния химического равновесия.

Итак, состояние химического равновесия характеризуется постоян-
ством соотношения равновесных концентраций всех продуктов реакции 
и исходных веществ при постоянной температуре, динамичностью, 
по движностью, возможностью самопроизвольного достижения равно-
весия с различных сторон либо со стороны исходных веществ (когда для 
проведения реакции берутся только исходные вещества), либо со стороны 
продуктов реакции (когда в систему вводятся только продукты реакции). 
Указанное соотношение равновесных концентраций выражается через 
константу равновесия (см. далее). 

Смещение химического равновесия
Особенности истинного равновесия в качественной форме отра-

жаются принципом смещения подвижного равновесия, известным как 
принцип Ле Шателье–Брауна. Этот хорошо известный принцип можно 
сформулировать, например, следующим образом: если на систему, 
находящуюся в состоянии устойчивого химического равновесия, оказывать 
внешнее воздействие, то в системе начнут самопроизвольно осущест-
вляться процессы в таком направлении, которое ослабляет влияние внеш-
него воздействия, а само равновесие сместится в том же направлении. 

Так, например, повышение температуры смещает равновесие в сто-
рону протекания эндотермического (с поглощением тепла) процесса, 
а понижение температуры — в сторону протекания экзотермического 
(с выделением тепла) процесса. При повышении давления в системе 
начинают самопроизвольно протекать процессы, сопровождающие-
ся уменьшением её объёма, а при понижении давления — процессы, 
сопровождающиеся увеличением объёма системы. 

Принцип смещения подвижного равновесия впервые сформули-
ровал в 1884 г. французский физико-химик и металловед Анри Луи Ле 
Шателье (1850–1936). Несколько позже, в 1887–1888 гг., его обосновал 
немецкий учёный К.Ф. Браун (1850–1918). Однако принцип смещения 
подвижного равновесия не позволяет проводить количественные рас-
чёты, которые оказались возможными только после термодинамиче-
ского обоснования закона действующих масс. 
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2.2.2. КОНСТАНТА ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ
В 1864–1867 гг. норвежские учёные К.М. Гульдберг (1836–1902) 

и П. Вааге (1833–1900) установили закон действующих масс, который 
на современном языке можно сформулировать следующим образом: 
скорость химической реакции прямо пропорциональна произведению кон-
центраций реагирующих веществ в степенях, равных соответствующим 
стехиометрическим коэффициентам. Так, для протекающей в растворе 
некоторой реакции

aA + bB = dD + eE

скорость v1 прямой реакции равна v1 =k1 c(A)a c(B)b, а скорость v2 обрат-
ной реакции равна v2 = k2c(D)dc(E)e, где k1, k2 — коэффициенты про-
порциональности (константы скорости прямой и обратной реакций), 
постоянные при данной температуре; c(A), c(B) — концентрации (в 
данный момент времени) исходных веществ А и В; c(D), c(E) — кон-
центрации (в данный момент времени) продуктов реакции D, Е; a, b, d, 
е — стехиометрические коэффициенты. 

В дальнейшем оказалось, что в сформулированной выше форме 
закон действующих масс справедлив только для элементарных (про-
стых) реакций, т.е. для таких, которые осуществляются непосред-
ственно в акте столкновения реагирующих частиц (протекают в одну 
стадию). Для сложных реакций, не являющихся элементарными (проте-
кающих в несколько стадий), показатели степеней при концентрациях 
в выражениях для скоростей химических реакций часто не равны соот-
ветствующим стехиометрическим коэффициентам,

При протекании любой реакции в закрытой системе при посто-
янной температуре рано или поздно наступит состояние химическо-
го равновесия, когда скорости прямой и обратной реакций равны. 
Предположим, что рассматриваемая реакция элементарная (простая). 
Тогда в соответствии с законом действующих масс v1 = k1c(A)ac(B)b, 
v2 = k2 c(D)dc(E)e. При равновесии v1 = v2, т.е. 

k1c(A)ac(B)b = k2c(D)dc(E)e , k1 / k2 = c(D)dc(E)e / c(A)ac(B)b,
где все концентрации равновесные. Поскольку при постоянной темпе-
ратуре k1 = const, k2 = const, то и их отношение k1 / k2 = const. Обозначим 
эту константу через Kc. Тогда

Kc = c(D)d c(E)e / c(A)a c(B)b.
Величина Kc, характеризующая при постоянной температуре (и 

постоянном объёме) постоянство соотношений равновесных концен-
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траций реагентов, была названа концентрационной константой химиче-
ского равновесия, или сокращённо: константой равновесия. Она зависит 
от природы химической реакции и температуры, но не должна зависеть 
от исходных концентраций реагентов. Рассмотренным способом можно 
ввести выражение для константы равновесия только в случае элемен-
тарных (простых) реакций. Однако практически все аналитические 
реакции не являются элементарными, а протекают в несколько стадий. 
Оказалось, что для любой реакции, в том числе и для аналитических 
реакций, можно получить выражение константы химического равно-
весия на основании строгого термодинамического рассмотрения, которое 
приводит к тому же соотношению для константы химического равно-
весия. Строго говоря, приведённое выше выражение для концентраци-
онной константы равновесия справедливо для разбавленных растворов. 
Для растворов средних и высоких концентраций могут наблюдаться 
существенные отклонения значений Kc, полученных на основании 
экспериментальных данных, от постоянной величины, т.е. численные 
значения Kc могут изменяться с изменением исходных концентраций 
реагентов, так что величина Kc уже не будет константой. Для устра-
нения этого противоречия в выражение для константы равновесия 
вместо равновесных концентраций вводят так называемые активности 
(а) — величины, пропорциональные концентрациям. При этом в расчётах 
получают реальное значение константы равновесия, не изменяющее-
ся с изменением исходных концентраций реагентов. Такая константа 
равновесия называется истинной (термодинамической) константой 
равновесия и обозначается как Ka. Для разбавленных растворов Ka при-
близительно равна Kc. В современной справочной литературе обычно 
приводят значения Ka. 

В аналитической химии величину Kc часто используют в качестве 
истинной константы равновесия, если исходные концентрации реагентов 
не очень высокие или же рассматриваются очень слабые электролиты. 

Равновесные концентрации, выраженные в единицах молярности 
(моль/л), часто обозначают символом вещества в квадратных скобках, 
например: 

c(A) = [A], c(B) = [B], c(D) = [D], c(E) = [E] и т.д. 
Для одной и той же реакции, записанной разными способами, кон-

станта равновесия имеет неодинаковые численные значения. Так, напри-
мер, запишем выражение для Kc реакции иода с тиосульфат-ионом:

I2 + 2S2O3
2– = 2I– + S4O6

2–, Kc = [I–]2 [S4O6
2–] / [I2] [S2O3

2–]2

0,5I2 + S2O3
2– = I– + 0,5S4O6

2–, Kc
1 = [I–] [S4O6

2–]0,5 / [I2]0,5 [S2O3
2–]
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Ясно, что Kc и Kc
1 — константы равновесия одной и той же 

химической реакции, однако их численные значения различны: 
(Kc

1)2 = Kc. Поэтому, приводя численное значение константы равновесия 
какой-нибудь химической реакции, необходимо записывать и химическое 
уравнение этой реакции. Поскольку Ka, Kc для многих реакций имеют 
очень высокие или, наоборот, очень низкие значения, то часто приво-
дят не сами эти величины, а их десятичные логарифмы lgKa, lgKc или 
же показатели (десятичные логарифмы со знаком минус) pKa = –lgKa , 
pKc = –lgKc. Так, например, для реакций диссоциации бензойной кис-
лоты C6H5COOH в водном растворе и образования аммиачного ком-
плекса меди(II) [Cu(NH3)4]2+ также в водном растворе при 25 °С можно 
написать (через равновесные активности): 

C6H5COOH = H+ + C6H5COO– 
Ka = a(H+) a(C6H5COO–) / a(C6H5COOH) = 6,3·10–5; 

pKa = –lg(6,3·10–5) = 4,20
Cu2+ + 4NH3 = [Cu(NH3)4]2+ 

Ka = a([Cu(NH3)4]2+) / a(Cu2+) a(NH3)4 = 1012,03; lgKa = 12,03 
Знание численного значения константы химического равновесия 

позволяет рассчитать такие важные величины, как степень превраще-
ния исходных веществ, равновесный выход продуктов реакции, степень 
диссоциации исходного вещества. Под степенью превращения исходно-
го вещества в продукты реакции подразумевают отношение количества 
прореагировавшего вещества (числа молей) к количеству (числу молей) 
того же вещества, введённого в исходную реакционную смесь. Под 
равновесным выходом продуктов реакции часто понимают выраженное в 
процентах отношение количества продуктов реакции (числа молей) к 
общему количеству реагентов (обычно к общему числу молей) в равно-
весной смеси. За степень диссоциации исходного вещества принимают 
отношение количества продиссоциировавшего вещества к исходному 
количеству того же вещества. 

Для аналитических реакций важна глубина их протекания: чем выше 
степень превращения исходных веществ в продукты реакции, тем 
меньше ошибка анализа. Обычно ограничиваются требованием о том, 
чтобы прореагировало не менее 99,99% исходного вещества. Это усло-
вие позволяет оценить численное значение константы равновесия ана-
литической реакции. Пусть, например, в системе протекает некоторая 
аналитическая реакция:

A + В = D.
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Если исходные концентрации реагентов А и В принять равными 
единице, то согласно указанному выше условию после протекания 
реакции равновесные концентрации веществ А и В должны быть равны 
[A] = 10–4 и [B] = 10–4 (0,01% от единицы). Равновесная концентрация 
вещества D оказывается равной [D] = 1 – 10–4 ≈ 1. Тогда Kc = [D] / [A] 
[B] = 1/(10–4·10–4) = 108. 

Итак, для того чтобы реакция протекала практически до конца, 
необходимо, чтобы её концентрационная константа равновесия была 
бы не менее 108. Аналогично можно оценить численное значение кон-
станты равновесия для реакций других типов, исходя из требования 
практически полного превращения исходных веществ в продукты реак-
ции (не менее чем на 99,99%). 

Если реакция протекает в газовой фазе (все реагенты находятся в 
газообразном состоянии), то в выражение для константы равновесия 
обычно входят не равновесные концентрации, а равновесные парциаль-
ные давления газообразных реагентов. В этом случае константа равно-
весия обозначается символом Kp, например: 

N2 + 3H2 = 2NH3;   Kp = p(NH3)2 / p(N2) p(H2)3,
2H2 + O2 = 2H2O (пар);  Kp = p(H2O)2 / p(H2)2 p(O2),
H2 + I2 (пар) = 2HI;   Kp = p(HI)2 / p(H2) p(I2) ,

где парциальные давления всех газов равновесные. 
Для одной и той же реакции в газовой фазе константы равновесия 

Kc, Kp связаны соотношением Kp = Kc(RT)Δn, где R — универсальная 
газовая постоянная, Т — температура в кельвинах, Δn — изменение 
числа молей реагентов при протекании реакции в прямом направлении. 

В случае гетерогенных химических реакций реагенты находятся в 
различных фазах (твёрдых, жидких, газообразных). Тогда в выражения 
констант равновесия для газов входят равновесные парциальные давления, 
для жидких и твёрдых фаз — концентрации (или активности). Например, 
при термическом разложении карбоната кальция по уравнению 

CaCO3 (твёрдый) = СаО (твёрдый) + СО2 (газ) 
СаСО3 и СаО образуют две твёрдые фазы, а СО2 — газовую фазу. Тогда 
для константы равновесия можно написать:

K′ = c(CaO) p(CO2) / c(CaCO3) = a(CaO) p(CO2) / a(CaCO3),
где а(СаО), a(CaCO3) — соответствующие активности. Поскольку 
концентрации (и активности) чистых твёрдых веществ постоянны 
c(CaO) = const, c(CaCO)3 = const, то можно написать:

K′c(CaCO3) / c(CaO) = p(CO2) = const = Kp, 
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где Kp = p(CO2) — константа данного гетерогенного равновесия. 
Аналогично для гетерогенных равновесий:

FeO + CO = Fe + CO2; Kp = p(CO2) / p(CO),
NH4Cl = NH3 + HCl (газ) ; Kp = p(NH3) p(HCl).

2.3. КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ 
1. Дайте определение понятия «раствор».
2. Что такое мольная доля (рациональная концентрация)?
3. Что такое массовая доля, процентная концентрация?
4. Что такое объёмная доля?
5. Что такое массово-объёмная концентрация?
6. Что такое молярная концентрация (молярность), молярная концен-

трация эквивалента?
7. Что такое титр раствора, титр раствора по определяемому веще-

ству (титриметрический фактор пересчёта)? 
8. Что такое моляльная концентрация (моляльность)?
9. Чем характеризуется состояние химического равновесия? 

10. В чём состоит сущность принципа смещения подвижного равно-
весия (принципа Ле Шателье–Брауна)? 

11. Сформулируйте закон действующих масс.
12. Напишите выражение концентрационной константы равновесия 

для реакции aA + bB = dD + eE. 
13. Какие величины, характеризующие химический процесс, позво-

ляют рассчитать знание константы химического равновесия? 

2.4. ЗАДАЧИ К ГЛАВЕ 2
1. Навеску дигидрата щавелевой кислоты H2C2O4·2H2O массой 

0,6303 г растворили в воде и получили 200 мл раствора. Рассчитать 
молярную концентрацию, молярную концентрацию эквивалента и 
титр щавелевой кислоты. Фактор эквивалентности щавелевой кислоты 
1/2. Ответ: 0,0250 моль/л; 0,0500 моль/л; 2,251·10–3 г/мл. 

2. Рассчитать массу навески дигидрата щавелевой кислоты, необхо-
димую для приготовления 100 мл раствора с молярной концентрацией 
щавелевой кислоты 0,0250 моль/л. Ответ: 0,3152 г. 

3. Вычислить массу навески аммония тиоцианата NH4NCS, необхо-
димую для приготовления 250 мл раствора с молярной концентрацией 
данной соли 0,0500 моль/л. Ответ: 0,9515 г. 
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4. Рассчитать процентную концентрацию (массовую долю) хлори-
да натрия NaCl в водном растворе, молярную концентрацию и титр 
раствора, если в 300 мл раствора содержится 1,8233 г соли. Плотность 
раствора принять равной единице. Ответ: 0,6078%; 0,1040 моль/л; 
6,078·10–3 г/мл. 

5. Рассчитать молярную концентрацию раствора нитрата серебра 
AgNO3 и его титриметрический фактор пересчёта по хлориду калия 
t(AgNO3 / KCl), если в 400 мл водного раствора содержится 3,2560 г 
нитрата серебра. Ответ: 0,0479 моль/л; 3,572·10–3 г/мл. 

6. Константа равновесия реакции N2O4 = 2NO2 в газовой фазе 
при 25 °С равна 0,1 моль/л. Рассчитайте равновесную концентрацию 
c(NO2), если равновесная концентрация c(N2O4) = 0,02 моль/л. Ответ: 
0,0447 моль/л. 

7. Рассчитайте равновесную концентрацию формиат-ионов HCOO– 
в 0,050 моль/л водном растворе муравьиной кислоты HCOOH, дис-
социирующей по схеме HCOOH = H+ + HCOO–, если концентра-
ционная константа равновесия этой реакции диссоциации равна 
Kc = 1,8·10–4. Равновесную концентрацию муравьиной кислоты принять 
равной исходной концентрации 0,050 моль/л. Ответ: 0,003 моль/л. 




