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第四章第四章 解离平衡解离平衡
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学习要求

1、熟悉弱电解质解离平衡的计算，了解活度、

离子强度等概念；

2、掌握缓冲溶液的原理和计算；

3、明确近代酸碱理论的基本概念；

4、掌握溶度积概念、沉淀溶解平衡的特点和有

关计算。

本章分两部分：
酸碱平衡： 单相解离平衡
沉淀溶解平衡：多相解离平衡
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4.1   4.1   酸碱理论酸碱理论

• 人们对酸碱的认识起初很模糊，只凭感觉
器官的感受决定。例如，酸指一切有酸味
的物质（如醋酸、乳酸），碱指一切有涩
味而溶液有滑腻感的物质（如苛性钠、苛
性钾）。

• 这样划分酸和碱是很不科学的。
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到17世纪末，英国化学家波义耳

根据实验总结出朴素的酸碱理论：

凡物质的水溶液能溶解某些金属，跟碱接触会失去原有特

性，而且能使石蕊试液变红的物质叫酸；

凡物质的水溶液有苦涩味，能腐蚀皮肤，跟酸接触后失去

原有特性，而且使石蕊试液变蓝的物质叫碱。

氯化铁溶液符合波义耳的定义，但它是盐不是酸。碳酸钾也

符合波义耳碱的定义，但它也是盐。
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法国化学家拉瓦锡：

认为氧是酸碱的灵魂，他果断地提出一切非金属

氧化物溶于水生成的是酸，如二氧化硫溶于水生

成亚硫酸，二氧化碳溶于水生成碳酸。

一切金属氧化物溶于水生成的是碱，如氧化钾和

氧化钠溶于水生成苛性钾和苛性钠。
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1789年法国年轻化学家文托雷:

指出氢氰酸不含氧，但它有一切酸的性质。

后来英国化学家戴维:

用多种实验事实证明，氢溴酸、盐酸和氢碘酸中都

不含氧，却有酸的一切性质。 于是认为氢是酸的

基本元素。
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1884年，瑞典化学家阿仑尼乌斯:

• 创立电离学说，酸碱理论进一步得到完善：电解质
电离时所产生的阳离子全部是氢离子的化合物叫酸，
电离时所生成的阴离子全部是氢氧根离子的叫碱 。
－－－－Arrhenius (阿仑尼乌斯)  电离理论

• 酸碱电离理论：但它把酸和碱局限于水溶液中，且把
碱限制在氢氧化物。

• 无法解释NaCO3，Na3PO4 呈碱性；
• NH4Cl现酸性的事实；
• 无法解释非水溶液中的酸碱行为
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1 .酸碱质子论

• 1、酸碱的定义

• 1923年丹麦化学家布朗斯特（J. N. 
Bronsted1879—1947）和英国化学家劳瑞
（T.M.Lowry,1874—1936）提出质子酸碱
理论 ：

• 凡能释放 H+的含氢原子的分子或离子为
酸，

• 凡能接受H+的分子或离子为碱。
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酸 =        碱 +      质子( H+ )

中性分子 HCl Cl- H+

正离子 [Al(OH2)6]3+        [Al(OH)(OH2)5]2+

负离子 H2PO4
- HPO4

2-

酸和其释放质子后的相应的碱构成共轭酸碱对。
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这个理论的优点是：

(1)扩大了酸碱的范围，酸(碱)可以是中性分子、正离

子或负离子，且把中和、解离、水解等反应都概

括为质子传递反应；

(2) 同一物质在不同反应中可以有不 同的身份，如

HSO4
-，NH3；

(3) 可用于非水体系或无水条件，如无水醋
酸跟氨气的反应；
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4)质子理论比阿仑尼乌斯理论更好地判断酸和碱。

例如，同属强酸的HNO3和H2SO4，究竟何者更

强，在阿仑尼乌斯理论中是无法判断的。

但在质子理论中就可相互比较。

（拉平效应和分辨效应）

在 HAc 中，HClO4 > H2SO4 > HCl > HNO3
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在非水溶剂中，

HClO4 +   HAc ↔ ClO4
- +   H2Ac+

pKa = 5.8

H2SO4 +   HAc ↔ HSO4
- +   H2Ac+

pKa = 8.2

HCl +   HAc ↔ Cl- +   H2Ac+                

pKa = 8.8 

HNO3 +   HAc ↔ NO3
- +   H2Ac+

pKa = 9.4

°

°

°

°
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对于这四种强酸，在水中完全电离，因此在水中

不能分辨出它们彼此之间的强弱。所以这种情况

下 H2O 被称为 拉平试剂，具有拉平效应；

而在 HAc 中却可以分辨这四中强酸的彼此强弱。

所以这种情况下称 HAc 为 分辨试剂，具有分辨

效应。
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缺点：其适用范围只限于含氢的物质，对一些明

显具有酸性的氧化物，如三氧化硫、二氧

化硅、二氧化碳等，由不含氢，就不能纳

入酸的范围了。
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2、酸碱反应 （实质是质子传递反应）

实际的酸碱反应是在两个共轭酸碱对之间进行的。

强酸的电离：

HCl (酸1)  +  H2O (碱2)  → H3O+  (酸2)   +   Cl- (碱1) 

弱酸的解离：

HAc (酸1) +  H2O (碱2)  ↔ H3O+  (酸2)  +  Ac- (碱1) 

弱碱的解离：

H2O (酸1) + NH3 (碱2)  ↔ NH4
+ (酸2) + OH- (碱1) 

中和反应：

H3O+ (酸1) + OH- (碱2) → H2O (酸2) +   H2O (碱1) 
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弱酸盐的水解：

H2O (酸1)  + Ac- (碱2)  ↔ HAc (酸2) + OH- (碱1) 

弱碱盐的水解：

NH4
+ (酸1) + H2O (碱2) ↔ H3O+ (酸2) + NH3 (碱1) 

反应方向总是从较强酸 、较强碱向生成较弱酸、较

弱碱进行。
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如果水中有比 H3O+ 更强的酸，则必有：

HA + H2O → H3O+ + A- 。

因此在水中能存在的最强的质子酸是 H3O+ 。

同理：在水中 OH- 是最强的质子碱。
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3.共轭酸碱对的常数间的关系（解离常数）

HAc 在水中：HAc +  H2O  ↔ H3O+ +  Ac- Ka
θ

其共轭碱 Ac- 在水中：

Ac- +  H2O  ↔ HAc +  OH- Kb 
θ
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Ka
θ 称为酸标准解离常数（简称酸常数）

NH3 +   H2O                         NH4
+ +   OH

Kb
θ称为碱常数
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例：已知 NH3的 K b
θ = 1.77×10-5，求 NH4

+的 Ka 及

0.10 mol•L-1 NH4Cl 溶液的pH值

解：Ka
θ = (1.0×10-14) / (1.77×10-5 )

= 5.6×10-10

1610 105.710.0106.5][   LmolcKH a


pH=5.1

°
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2、酸碱电子理论

1．Lewis的酸碱电子理论的提出

质子理论无法解释:如SnCl4、AlCl3等的酸碱性行为,

美国物理化学家路易斯提出酸碱电子论。

2．理论要点：

凡 可 以 接 受 电 子 对 的 分 子 、 原 子 团 、 离 子 为 酸
（electron pair acceptor）；

凡 可 以 给 出 电 子 对 的 分 子 、 原 子 团 、 离 子 为 碱
（electron pair donor）。
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3．酸碱反应的实质：酸碱反应的实质是形成配位
键的反应；碱提供电子对，酸以空轨道接受电子对
形成配位键。

H＋ ＋ :OH– HOH

AlCl3 ＋ Cl –  AlCl4 
–

Cu2+ + 4:NH3 Cu2+4(NH3)

4．Lewis的电子理论有关酸、碱的划分
凡金属阳离子及缺电子的分子都是酸；
凡与金属离子结合的阴离子或中性分子都是碱。
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碱（电子给予体） 酸（电子接受体） 反应产物

H+ HO→H

(R:)3N: HNO3 R3N→HNO3

S(:O)3 CaO→SO3

H3N: Cu2+ (H3N)4→Cu2+

H3N: BF3 H3N→BF3

质子论是电子论的一种特例

Ca:O:
..

..

[H:O:]-
..

..
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优点：摆脱了体系必须具有某种离子或元素和溶液的

限制，以电子的授受关系来说明酸碱的反应，

较为全面，称为路易斯酸(碱)或者广义的酸

(碱)。一切化学反应都可概括为酸碱反应。

缺点：由于适应面极广，显得酸碱的特征不明显。

太笼统，不易掌握酸碱的特性，无法判断酸碱
性的强弱。
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3. 软硬酸碱（HSAB）规则

1963年R.Pearson 提出软硬酸碱规则：

硬亲硬，软亲软。

[注]1.该规则基本上是经验的，比较粗糙，不能符合

所有实际情况。但不失为一个有用的简单规律.

2.硬和软并不等同于强和弱。酸碱的硬软分类也

不是绝对的。

3.对 路易斯酸碱理论的补充，判断酸碱强弱与反

应方向 。
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硬酸 电荷数较大、半径较小、外层电子被原子核束缚
得较紧，因而不容易变形(极化性低）的阳离
子，如 Al3+，Fe3+，H+ 等。

软酸 电荷数较少，半径较大，外层电子被原子核束缚
得比较轻松因而容易变形的阳离子（如有易激发
的d电子），如 Cu+，Ag+，Cd2+，Hg2+ 等。

交界
酸

界于硬酸和软酸之间的酸称为交界酸 ，如
Zn2+，Pb2+
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硬碱 电负性大（吸引电子能力强）、半径小，不易失
去电子（对外层电子“抓得紧”），不易变形（难
被极化）的原子，以这类原子为配位原子的碱称
为硬碱，如 N，O，F 等。

软碱 电负性小（吸引电子能力弱），半径较大，易失
去电子（对外层电子“抓得松”），容易变形（易
被极化）的原子,如 I-，SCN-，S2- 等，以这类原子
为配位原子的碱称为软碱。

交界
碱

界于硬碱和软碱之间的碱叫做交界碱，如 Cl-，Br-
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例1： HI  +  Ag+ → AgI +   H+  

(硬) (软)       (软)             (软) (软)     (硬)   

例2：配合物的中心原子是酸（一般是金属离子），

配体是碱。

[Cd(CN)4]2- :  软-软 β4 = 8.3×1017

[Cd(NH3)4]2+ : 软-硬 β4 = 3.63×106
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软硬酸碱的分类
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溶液的酸碱性溶液的酸碱性

一、水的自偶电离

1．水的离子积常数KӨ
w

H2O + H2O             H3O+ + OH

H2O                   H+ + OH

298K，纯水中的

[H3O+] = [OH] = 1.0  107 mol· dm3

K Өw水的离子积常数

14
-

3 100.1)][OH)(]O[H( 







CC
KW
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意义：在一定温度下，水中的氢离子浓度与氢氧根

离子浓度的乘积为一常数。

水的解离是个吸热反应，温度升高，水的离子积增大，

但随温度变化不明显(如333K时 Kw
θ =9.6 ×10-14 )。因

此普通温度下作一般计算时，可以认为水的离子积为

1.0×10-14
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2．热力学方法计算K Ө w

H2O(l)     =     H+(aq) + OH(aq)

∵ rH = 57.40 kJ ·mol1 0，

99.13
303.2

lg 



RT
GK r

W


14100.1 
WK

189.79  molKJGr 

KӨ
w将随温度升高而增大
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强酸强碱的 [H+] 和 [OH-]可用H+ 或 OH- 的物质的

量浓度来表示。

对于酸性或碱性很弱的溶液，通常用氢离子活度的

负对数来表示，称为 pH 值。

稀溶液中，可用氢离子浓度代替氢离子的活度：


H
apH lg

 
HH
cccpH lg)/lg( 

pH

小写

大写

)/lg( ccpH
H 
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)/lg(lg ccapOH
OHOH  

00.14 pOHpHpKW


常温下同一溶液中：
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酸性溶液： [H+]   >  [OH-]

中性溶液： [H+]   =  [OH-]

碱性溶液： [H+]   <  [OH-]

不能把 [H+] = 1.0×10-7 认为是溶液中性的不变的标

志：因为在非常温时中性溶液中的 [H+] = [OH-]，

但都不等于 1.0×10-7mol•L-1
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例1．0.1mol · dm3 HCl溶液中，
[H+] = 0.1mol · dm3

pH = lg(0.1mol · dm3/1mol · dm3)  = 1.0
pOH = 14.0  1.0 = 13.0

例2．0.1mol · dm3 NaOH溶液中，
[OH] = 0.1mol · dm3

pOH = lg(0.1mol · dm3/1mol · dm3) = 1.0
pH = 14.0  1.0 = 13.0



37

4.2弱酸、弱碱的解离平衡

一、一元弱酸、弱碱的解离平衡

1．一元弱酸的电离过程

HAc =         H+ +    Ac

fGm
Ө /kJ·mol1 399.61           0        372.46

115.27  molKJGmr



amr KRTG ln

51074.1 
aK

Ka
Ө随T升高而增大
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rGm 不太大，一定温度区间范围内温度改变对
Ka

Ө数值影响不大，一般以298K代替。

2．一元弱碱的电离过程

计算NH3·H2O(aq) = NH4
+(aq) + OH-(aq)的平

衡常数：

NH3·H2O(aq) = NH4
+(aq) + OH-(aq)

fGm
/kJ mol-1 -263.76              -79.37                 -7.27


bmr KRTG ln 51076.1 

bK
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3．弱电解质的解离平衡

解解度(电离度%)：平衡时弱电解质的电离百分
率
% = (已解离的分子数/原分子数)  100

= (已电离的浓度/初始浓度)  100

HAc =          H+ +    Ac

初始浓度 c                   0              0
平衡浓度 c  c c c
∴ Ka = (c /c )2/{c (1 )/c } = (c)2/{c (1 )}

当 < 5%时，（c/Ka>400),    
1   ≈ 1   Ka = c2          = — 稀释定律

表明随着溶液浓度的降低，电离度增大。
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例 对于一元弱酸，其pH值计算如下：
HAc  H+ + Ac-

起 cA 0        0

平 cA-x x  x

当cA/Ka > 400, cA- x  cA

x2 =  ka
ӨcA

[H]+ = x = [OH]  =  ?

 = [H+]/cA = cKa /

xC
xK
A

a 


2


cKa
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例、计算下列各浓度的HAc溶液的[H]+ 和电离度

（1）0.1 mol dm-3 (2) 1.0  10-5 mol dm-3

解：（1）x2/0.1-x = Ka
Ө

ca/K  400， 0.1-x  0.1

[H]+ ＝ 1.3  10-3 mol dm-3

 = 1.3%

(2) cA/K < 400，故不能近似计算。

x2/c-x = 1.8  10-5

解一元二次方程：

x = [H]+ ＝ 7.16  10-6 mol dm-3

 = 71.6 %
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例、将2.45 g固体NaCN配成500 ml水溶液，计算溶
液的pH值？(已知HCN的Ka

Ө＝ 4.9  10-10)

解：NaCN的浓度＝2.45/49  0.5 = 0.1mol dm-3

CN- + H2O            HCN  + OH-

平： c - x                          x           x

x = [OH-] = 1.4  10-3 mol dm-3

pOH = 2.85, pH = 11.15

5100.2/  
aWb KKK

bKxc
x




2
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二、多元弱酸、弱碱的电离平衡二、多元弱酸、弱碱的电离平衡

特点：分步进行

1．二元弱酸的电离平衡

H2S = H+ + HS-

Ka1 = [H+][HS-]/[H2S]

HS- = H+ + S2-

Ka2 = [H+][S2-]/[HS-]

Ka1  Ka2 = K = [H+]2[S2-]/[H2S]
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多元弱酸、弱碱的电离以第一步为主

溶液中同时存在H2S、HS、 H+、S2

Ka=Ka1  Ka2=([H+] ) 2  ([S2] )/([H2S] ) 

饱和H2S水溶液，[H2S] = 0.1 mol·dm3

可求出不同pH下的[S2]
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例、计算0.1 mol dm-3的H2S水溶液(饱和水溶液)的
[H+] 、[HS-]、[S2-]及pOH。

H2S    =     H+ +   HS-

起始浓度 0.1               0            0
平衡浓度 0.1-x            x            x                         
c/Ka1 >400,  近似地： 0.1-x = 0.1 
x2/0.1  = Ka1     x = [H+] = [HS-] =1.1 10-3 

mol·dm3

由二级平衡:   HS- =          H+ +      S2-

平衡浓度: 1.1 10-4            1.1 10-4           y
Ka2 = [H+][S2-]/[HS-] = 1.3  10-13

y = Ka2   [H+][OH-]   =  Kw

[OH-]  =  1.3  10-9mol·dm3      

pOH=-log[OH]=
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例、在0.3 mol dm-3的盐酸溶液中通入H2S水
溶液至饱和，求溶液中的[HS-]和[S2-]

解： H2S    =     H+ +      HS-

起始浓度 0.1            0.3            0

平衡浓度 0.1            0.3            x

[HS-] =Ka1  0.1/0.3 = 3.7 10-6

mol·dm3

由二级平衡:   HS- =          H+ +      S2-

平衡浓度:   3.7 10-6 0.3 y

[S2-] = y =  1.3  10-13 3.7 10-6 /0.3 =1.6
10-18 mol·dm3
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H2SO4的电离平衡
H2SO4        =       H+  +       HSO4

-

HSO4
- =        H+      +       SO4

2-

Ka2  =  [H+] [SO4
2- ] /[HSO4]=  1.2  10-2

注意注意:
(1)一般情况下,多元弱酸中, K1K2K3 ,通常K1/K2>102, 
求[H+] 时, 可做一元弱酸处理.
(2)二元弱酸中,酸根浓度近似等于二级电离常数,与

酸原始浓度关系不大,由于Ka1 >>Ka2 ，所以第一步解
离出来的[H+] 大大 超过第二步解离出来的[H+]；并且由
于同离子效应，第一步解离出来的 H+ 抑制了第二步解

离 的H+。因此溶液中的 [H+] 可按第一步解离来算，
如H2CO3，并且 [H+] ≈ [HCO3

-]，[CO3
2-]= ka2 。
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(3)在多元弱酸溶液中,酸根浓度极低,在需要大
量酸根离子参加的化学反应中,要用相应的盐。



49

例试计算0.1mol·dm-3Na2S溶液中, [S2- ],  [OH-] 以及S2-

的电离度.

解: S2- 在水溶液中的分步电离平衡

S2- +  H2O    =    OH- +      HS-

HS- +  H2O   =  OH- +      H2S

由于Kb1>> Kb2,溶液[OH-] 取决于第一步电离,
S2- +  H2O    =    OH- +      HS-

起始浓度 0.1                   0                      0
平衡浓度 x                     0.1-x                 0.1-x

[OH-][HS-]/[S2- ] = 0.76, 
(0.1-x)2 / x = 0.76         0.1-x  0.1

x = 1.3 10-3 mol·dm-3= [S2- ] 

[OH-] = 0.1-1.3 10-3 = 9.9 10-2 = [HS-]

 %= (0.1- 1.2 10-3 / 0.1) 100  =  99%

1 2

14 13/ 1.0 10 /1.3 10 0.76b W aK K K      

2 1

14 7 8/ 1.0 10 /1.1 10 9.1 10b W aK K K        
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2．弱酸弱碱盐水溶液
例：计算0. 1mol·dm-3的NH4Ac溶液中，
NH3·H2O 、HAc、H+的浓度。

解： NH4
++ Ac- + H2O = NH3·H2O  + HAc

平衡时： c-x c-x x               x      
[NH3·H2O][HAc][H+][OH-]

KӨ =
[NH4

+] [Ac-][H+][OH-]

=Kw/{Ka·Kb}=3.09×10-5               c/KӨ > 380

22 )1.0/( xxK 
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c-x c

x2 / 0.12 =  3.09  × 10-5

x = 5.56×10-4mol ·dm-3

[NH3·H2O]  = [HAc] = 5.56×10-4mol ·dm-3

由 HAc =    H+     +     Ac- KӨ=1.8×10-5

平衡时 5.56×10-4        x 0.1- 5.56×10-4 

x (0.1- 5.56×10-4) / 5.56×10-4 = 1.8×10-5

x = 1.0×10-7 mol ·dm-3 = [H+]
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三、 盐类水溶液的酸碱性

酸和碱的中和反应可得到盐，大多数的盐溶液是酸

性或碱性的：

0.1M NaAc pH=8.9； 0.1M NH4Cl     pH=5.2

只有少数盐的溶液是中性的(NH4Ac，NaCl)。

盐的水解：盐的离子和溶液中纯水解离出的 H+ 或

OH-间的反应。
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1、一元强碱弱酸盐的水解，如 NaAc

Ac- +  H2O  ↔ OH- + HAc

起始浓度： c                          0          0

平衡浓度：c-x ≈ c                x          x









a

w

a

w
h

K
CKxOH

c
x

K
K

HAccHcAcc
HcOHc

Acc
OHcHAccK
























][

)(/)()(
)()(

)(
)()( 2

水解常数

一定温度下，生成的酸越弱，盐溶液浓度

越大，溶液的[OH-]越大

c
K

c
OHh h




][

水解度
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2、一元强酸弱碱盐，如 NH4Cl

NH4
+  +  H2O  ↔ NH3•H2O  +  H+

起始浓度： c                              0                0

平衡浓度： c-x ≈c x                x






b

w
h K

K
NHc

HcOHNHcK 







)(
)()(

4

23




 


b

w

K
cKH ][

c
Kh h





在一定温度下，生成碱越弱，盐浓度越

大，则 [H+] 也越大。
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[注]只有解离出的[H+]或[OH-] < 5%C 的时候，才

能使用上述公式进行近似计算。

例：0.10 mol•L-1 NaAc溶液中 cAc- ，cOH-，pH 值。

解：Kh
θ = Kw

θ / Ka
θ = 1.0×10-14/1.76×10-5 = 

5.68×10-10 ∵ c / Kh > 400

pH = 14 –(-lg7.5×10-6 ) = 8.87             

[Ac-] = 0.10 – 7.5×10-6 ≈0.10 mol•L-1   

6
5

14

105.710.0
1076.1

100.1][ 




 




OH
∴
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例：0.10 mol•L-1的 NH4Cl 的 pH 值

解：

pH = 5.13

16
5

14

105.710.0
1077.1

100.1][ 




 




 LmolH
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3、多元弱酸强碱盐的水解

多元弱酸强碱盐是分级水解的。

CO3
2- + H2O ↔ HCO3

- +  OH- （1）

HCO3
- +  H2O ↔ H2CO3 + OH- （2）

水解常数：

4

11

14

2
2

3

3
2

3

3
1

108.1
106.5
100.1

)()(
)()()(

)(
)()(



































K
K

HcCOc
HcOHcHCOc

COc
OHcHCOcK w

h
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因为 Kh1
θ >> Kh2 

θ ，所以多元弱酸强碱盐的水解一

般只考虑第一级水解，忽略第二级水解。

8

7

14

13

32

3

32
2

103.2
103.4
100.1

)()(
)()()(

)(
)()(



































K
K

HcHCOc
HcOHcCOHc

HCOc
OHcCOHcK w

h
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例：0.10 mol•L-1 Na2CO3 的 pH 值。

解：

63.1137.214
37.2

102.4
106.5

10.0100.1][ 13
11

14

2








 






pH
pOH

Lmolc
K
KOH
a

w
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3

3
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1 ][
][

][
][

]][[

a

w

a

w
h K

cKOH
CO
OH

CO
OHHCO

K
KK 














则有：

根据 CO3
2- 的第一级水解平衡，[OH-] ≈ [HCO3

-]；

[CO3
2-] = c - [OH-] ≈ c
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4、弱酸的酸式盐的水解

如 HCO3
- 在水溶液中有两种变化：

HCO3
- ↔ H+ +  CO3

2- (离解)

HCO3
- +  H2O  ↔ H2CO3 +  OH- (水解)

[H2CO3] 可以代表 [OH-] 的生成浓度；被 [H+] 中

和的 [OH-] 可用 [CO3
2-] 代表，故体系中 [OH-] 可

表示为：[OH-] = [H2CO3] - [CO3
2-]
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][
])[(

][

][
][][][

][
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由于 Ka2 
Ө = 5.6×10-11 ，说明 HCO3

- 电离的程度很小

Kh2 
Ө = 2.4×10-8，说明 HCO3

- 的水解程度也很

小

因此：[HCO3
-] ≈ c0 (弱酸的酸式盐浓度)

当 Ka2 
Ө •c0 >> Kw 时， Ka2 

Ө •c0 +  Kw
Ө ≈ Ka2 

Ө •c0
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[注] NaHCO3 溶液的 [H+] 与其盐溶液浓度 c0 无直接

关系，但公式推导过程中用到了c0 不能过小的条

件。否则 Ka2 
Ө •c0 >> Kw

Ө不成立。

31.8

108.4

106.5102.4

][

19

117

21















pH

Lmol

KKH aa
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四、 同离子效应和盐效应

在弱电解质中加入一种含有相同离子(阳离子或阴

离子)的强电解质后，使得解离平衡发生移动，降

低了弱电解质解离度的作用，称为 同离子效应。

如 HAc 中加入 NaAc：









AcNaNaAc
AcHHAc
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在弱电解质的溶液中加入不含相同离子的其他强

电解质时，由于溶液中离子间的相互牵制作用增

强，使得该弱电解质的解离度略有增加，称为 盐

效应。(如 HAc 中加入 NaCl)

在发生同离子效应的同时，必伴随着盐效应。

但同离子效应的影响大得多，一般可以忽略盐效

应。
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例：比较在 1.0L 纯 0.10 mol•L-1的 HAc 中和加入

0.10mol 固体 NaAc 以后，二者的解离度α和 [H+]

解：1)纯 HAc 中： C / Ka 
Ө > 400

135 103.110.01076.1

][








Lmol

cKH a


α = [H+] / C = 1.3×10-3 / 0.1 =  1.3×10-2
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2) 加入固体 NaAc 以后，解离度 α 减小：

CHAc= 0.10 mol·L-1； CAc- = 0.10 mol·L-1

[HAc]=CHAc - [H+],       [Ac-]=CAc- + [H+]

15

5

1076.1

10.0/10.01076.1

]/[][][
][

]][[

















Lmol

AcHAcKH
HAc
AcHK

a

a





45 1076.11.0/1076.1/][   HAccH
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4.3 强电解质溶液

1923年，荷兰的德拜（Debye）和德国的休克尔

（Hückel）提出强电解质溶液理论。

观点：强电解质在水溶液中是完全电离的，但是溶液中离子
浓度较大时，离子间平均距离较小，由于离子间的相互作
用，每一个离子都受到相反电荷离子的束缚，这种离子间的
相互作用使溶液中的离子并不完全自由。

即在每一个离子周围形成了一个带相反电荷的“离子氛”，由
于离子氛的存在，离子的运动受到限制，故表现出来的离子
浓度小于强电解质全部解离时应有的浓度。

溶液浓度越大，这样影响越显著。

1. 离子氛（ionic atmosphere）概念
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强电解质(如离子化合物 KCl，NaOH 或 强极性化

合物 HCl，H2SO4等)在水溶液中可以完全解离成为

离子，其解离度应该等于 1。但在实验测定时，它

们的解离度都小于 1。

1、表观解离度
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表观解离度：实验测得的“解离度” ，表观上使人们

觉得解离度降低，离子的数目少于电解

质全部解离时应有的数目，并非真正的

解离度。

KCl / mol•L-1 0.10 1.0 2.0

解离度 0.862 0.756 0.712
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2、活度和活度系数

活度：电解质溶液中离子实际发挥作用的有效浓度。

溶质活度 a = γ (b / b Ө )        

b：质量摩尔浓度，溶液中溶质的物质的量除以溶剂

的质量，单位 mol•kg-1

b Ө ：为 1 mol•kg-1

γ ：为活度系数，表示电解质溶液中离子间相互牵制

作用的大小。离子浓度越大，电荷越高，彼此间

相互牵制作用也越大， γ值越小。其数值上等

于活度与浓度之比。
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bNaCl / mol•kg-1 0.10 0.010 0.0010

a 0.078 0.009 0.00097

γ 0.78 0. 9 0.97

稀水溶液中，物质的量浓度 c(mol•L-1)和质量摩尔浓

度 b(mol•kg-1)在数值上几乎相等，则有：

a = γ (c / c Ө ) 

c Ө =  1 a = γ c (√)
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①溶液浓度越稀，单位体积内离子数目越少，离子

间牵制作用越弱，浓度和活度在数值上差距越不

明显，活度系数越接近于 1 。

②单个离子的活度系数无法从实验中测得，故取电

解质的两种离子活度系数的平均值，称为平均活

度系数：

③离子自身所带电荷越高，所在溶液的离子强度越

大，则活度系数越小。

如二价离子对活度系数的作用比同浓度的一价离

子要大4倍。
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Zi 表示溶液中 i 离子的电荷数

浓度较稀时可用 c 代替 b，离子强度的单位 mol•kg-1


i

ii zbI 2

2
1

离子强度 I ：

离子强度可用来衡量溶液中离子和它的离子氛之间

相互作用的强弱。

活度系数γ既与溶液中离子强度有关又与离子的电荷数
有关，统一描述这两个物理量对γ的影响，提出离子强
度I（ionic strength) 的概念。

2
1

21509.0lg IZZr 
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I / 
mol•kg-1

1.0×10-4 1.0×10-3 1.0×10-2 1.0×10-1

一价离
子γ

0.99 0.96 0.89 0.78

I=1.0×10-4

mol•kg-1

一价

离子

二价

离子

三价

离子

四价

离子

γ 0.99 0.95 0.90 0.83
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注意：

浓度较大的溶液，其离子强度较大时，计算中要

用活度，否则偏差较大；

通常溶液浓度较低时，离子强度也较小，一般近

似认为活度系数等于 1.0，用浓度代替活度进行

计算。

本课程中绝大多数计算中都可以用 C/CӨ 代替 a。
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例：0.10 mol•kg-1 HCl 和 0.10 mol•kg-1 CaCl2 溶液各

1 kg 混合，求：形成溶液的离子强度

解：混合溶液中 b(H+) = 0.05 mol•kg-1  ；Z (H+)  = 1 ; 

b(Ca2+) = 0.05 mol•kg-1 ； Z(Ca2+)= 2 ; 

b(Cl-) = 0.15 mol•kg-1 ； Z(Cl-)  = -1 

则：

1

222

2

2.0

])1(15.0205.0105.0[
2
1
2
1





 

kgmol

ZbI i
i

i
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① 离子强度越大，离子间相互作用越显著，
活度系数越小；

② 离子强度越小，活度系数约为1。稀溶液接
近理想溶液，活度近似等于浓度。

③ 离子电荷越大，相互作用越强，活度系数
越小。

r：活度系数；Z1、Z2分别表示离子电荷；I 为溶液离
子强度。

2
1

21509.0lg IZZr 
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4.44.4、缓冲溶液、缓冲溶液

1. 实验事实：向纯水(pH=7.0)中加入少量酸

或碱，pH值会发生显著变化

向HAc-NaAc混合混合液中加入少量酸或碱，溶液

的pH值几乎不变。

2. 缓冲溶液: 是一种能抵抗少量强酸、强碱和

水的稀释而保持体系的pH值基本不变的溶液。
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1、缓冲作用机理和计算公式

缓冲溶液具有能对抗外来少量的强酸或强碱或稍加

稀释，而保持溶液的 pH 值基本不发生改变的作用。

原理：同离子效应

组成：弱酸及其弱酸盐 或者弱碱及其弱碱盐，称为

缓冲对。
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如 HAc-NaAc 缓冲体系：

HAc ↔ H+ + Ac- (1)                                          

NaAc → Na+ + Ac- (2)

(2)式 NaAc 解离出的大量的 Ac- 对(1)式 HAc 的解

离平衡产生同离子效应。

因此在缓冲溶液体系中存在着大量的 HAc 和 Ac-，

而 [H+] 很小。
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加入少量强酸时：

缓冲溶液中大量的 Ac- 与强酸解离出的 H+ 结合成

HAc，使溶液中的 [H+] 几乎没有升高。

AcAc-- 称为缓冲溶液的抗酸部分称为缓冲溶液的抗酸部分。。

加入少量强碱时：

缓冲溶液中的 H+ 即与强碱解离出的 OH- 结合成难解

离的 H2O，促使溶液中的 HAc 立即解离出 H+ 来补

充消耗的 H+ ，使得溶液中的[H+]几乎没有降低。

HAcHAc 称为缓冲溶液的抗碱部分称为缓冲溶液的抗碱部分
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稍加稀释时：

[H+] 降低的同时，[Ac-] 也降低了，同离子效应减

弱，促使了 HAc 解离度增加，所产生的 H+ 可维

持溶液中的 pH 值基本不变。
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缓冲溶液的酸度计算：

HAc ↔ H+ +  Ac- (1)

NaAc → Na+ +  Ac- (2)

则：Ka
Ө (HAc) = [H+] [Ac-] / [HAc]

[H+] = Ka 
Ө [HAc] / [Ac-] 

HAc 的解离度很小，及 Ac- 同离子效应的影响，

平衡时 [HAc] 近似等于其起始浓度，且 [Ac-] 可认

为就是盐 NaAc 的浓度。
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酸

盐

c
c

pKpH a lg 

令： [HAc] = C酸 [Ac-] =  C盐

则： [H+] =  Ka 
Ө [HAc] / [Ac-]  

=  Ka 
Ө C酸 / C盐

碱

盐

c
c

pKpOH b lg 

同理，对于弱碱-弱碱盐组成的缓冲体系：

pH= log[ ] log[ ] l ga
c

H K o
c

    盐

酸
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[注]①缓冲溶液的 pH 值首先决定于 Ka 
Ө ，所以首先要

找与溶液所要控制 pH 值相当的弱酸

②其次决定于溶液中弱酸和弱酸盐的浓度之比。

当 C酸 / C盐 从 0.1 变化到10时，可得到 pH 值在

pKa ±1 之间的缓冲溶液。

③缓冲溶液能抵抗稀释，因为稀释时虽然改变了缓

冲对的浓度，但缓冲对浓度的比值不变，所以缓

冲溶液的 pH 值不改变。

°
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例:  (1) 求1.00 mol•L-1 的 NH3•H2O 和 1.00 mol•L-1 的

NH4Cl组成的缓冲溶液的 pH 值。

(2)在上述50.0 mL 缓冲溶液中加入 1.0 mL 1.00  

mol•L-1 NaOH 后引起的 pH 值变化

(3) 50.0 mL 纯水中加入同量的NaOH 后引起的

pH 值变化

解: (1)  pOH = pKb
Ө + lg (c盐/c碱) 

= - lg(1.8×10-5) + lg (1.00/1.00) = 4.74

pH = 14 – 4.74 = 9.26
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(2) 加入的 1.0 mL 1.00  mol•L-1 NaOH 相当于在缓冲溶

液中加入了0.001 mol的 OH-，将消耗0.001 mol的

NH4
+ ，生成 0.001mol 的 NH3•H2O。所以平衡时：

c盐( NH4
+) = (1.00×0.050 - 0.001) / 0.051 mol•L-1

c碱(NH3•H2O) = (1.00×0.050 + 0.001) / 0.051 mol•L-1

pOH = pKb
Ө + lg (c盐/c碱)   

= - lg(1.8×10-5) + lg [(1.00×0.050 - 0.001) / 

0.051 ]/[(1.00×0.050 + 0.001) / 0.051 ]

= 4.72
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pH = 14 – 4.72 = 9.28  几乎没什么变化

(3)同量的 NaOH 加入50.0 mL 纯水中，则：

[OH-]=0.001/0.051=0.020 mol•L-1

pOH = 1.70        pH = 12.30    

纯水的 pH 值改变了 5.3 个 单位。
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(4)假如 NH3•H2O 和 NH4Cl 的浓度为 5.00 mol•L-1 ，

加入同量的1.0 mL 1.00  mol•L-1 NaOH 后引起的

pH 值变化：

74.4
051.0/)001.0050.000.5(
051.0/)001.0050.000.5(lg)108.1lg( 5 




 pOH

pH = 14 – 4.74 = 9.26
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缓冲溶液的配制

原则：(1) 缓冲溶液不与反应物或生成物发生副反应

(2) 缓冲溶液中弱酸的 pKa 或弱碱的 pKb要尽

可能和所需的 pH值相近。

(3) 具有较大的缓冲容量：

缓冲容量(β)定义：

使单位体积缓冲溶液的pH值改变一个单位

所需加入的 一元强酸(或一元强碱)的物质

的量(mol)。

θ



θ
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对弱酸-弱酸盐缓冲体系：

(前面的负号是为保证β为正值) 

β越大，缓冲溶液的缓冲作用越明显。

dpH
da

dpH
db



2])[(
3.2 


HK
KC

a

aa
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[注] ①当 pH=pKa
Ө 时，即 c盐 : c酸 = 1:1， β呈现极大

值： βmax =  0.575 Ca

②缓冲物质总浓度越大，缓冲容量越大。

过分稀释将导致缓冲能力的下降。

③pH = pKa
Ө ± 1时， β=1/3 βmax，一般将此范

围称为缓冲溶液的有效缓冲范围

pH = pKa
Ө ± 2时， β=1/25βmax
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例： 欲配置1.0L 的 pH= 5.00，[HAc] = 0.20 mol•L-1

的缓冲溶液，需用多少克 NaAc•3H2O晶体？需

用多少2.0 mol•L-1 的 HAc？

解：由公式 pH = pKa
Ө +  lg ( c盐/c酸)                  

5.00 = 4.75  +  lg ( c盐/c酸)

lg ( c盐/c酸) = 0.25                     c盐/c酸 =  1.75    

[Ac-] = 1.75×0.20 = 0.35 mol•L-1

所以需要 NaAc•3H2O晶体

0.35×1.0×136.1= 48g
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需要 2.0 mol•L-1 的 HAc 的体积

= 0.20×1.0 / 2.0 =0.10 L

配制时，将48克NaAc•3H2O晶体溶于少量水中，待

完全溶解后，再加入 0.10 L 2.0 mol•L-1 的 HAc，最

后用水稀释至 1.0L 。
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缓冲作用在生物等方面的重要意义

在工业生产上，为了使某些反应在一定的 pH 值范围

内进行，常用到缓冲溶液。土壤中一般均含有碳酸及

其盐类、土壤腐植质酸及其盐类组成的缓冲对，是很

好的缓冲溶液，具有比较稳定的pH 值，有利于微生

物的正常活动和农作物的发育成长。

人体血液pH 值维持在7.40±0.03，最适于细胞代谢

及整个机体的生存。其中主要含有H2CO3
-

NaHCO3(主要)，NaH2PO4-Na2HPO4，血浆蛋白-血

浆蛋白盐，血红朊-血红朊盐等。
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当人体新陈代谢过程中产生的酸（如磷酸、乳酸等）

进入血液中后，HCO3
- 即与它们结合生成 H2CO3分

子， H2CO3分子被血液带到肺部并以CO2的形式排出

体外；

而人们吃的蔬菜和果类中含有柠檬酸钠(或钾) 盐、磷

酸氢二钠和碳酸氢钠等碱性盐类，它们在体内产生碱

性，产生的碱进入血液后，血液中的 H+ 即与它结

合，而 H+ 的消耗由H2CO3分子解离来补充，从而使

血液的pH 值保持在一定范围内。
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4.5、沉淀溶解平衡

沉淀溶解平衡：是一种可逆的多相解离平衡，即

束缚于固相中的正负离子会不断脱离固相表面进入

溶液相，而已经溶解于液相的自由的离子也会不断

从液相回到固相表面结晶而析出。

当溶解和沉淀速率相同时即达到平衡。
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AgCl(s)               Ag+(aq) + Cl-(aq)

当溶解与结晶速度相等时，达到平衡状态
KӨ = a(Ag+)• a(Cl-) / a(AgCl)

≈ [Ag+] • [Cl-]
固体AgCl的 a =1
稀溶液中Ag+和Cl-的活度系数几乎等于1

K Ө
AgCl = [Ag+][Cl-]   为一常数，

该常数称为溶度积常数，用Ksp Ө表示。

一、溶度积常数一、溶度积常数

溶解  

结晶
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PbCl2 ↔ Pb2+ + 2Cl-

Ksp = [Pb2+] • [Cl-]2

Ca3(PO4)2 ↔ 3Ca2+ + 2PO4
3-

Ksp = [Ca2+]3 • [PO4
3-]2

°

AnBm(s)                   nAm+(aq) + mBn-(aq)

则KӨsp（AnBm）= [Am+]n[Bn-]m
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意义: 

①在难溶电解质的饱和溶液中，温度一定时各离子浓

度和标准浓度之比的乘积为一常数。

②对于给定的难溶电解质，温度不同，溶度积常数也

不相同：通常随温度升高而增大，但变化不大。

③溶度积的数值反映了物质的溶解能力，与溶解度密

切相关，但不能直接反映出该难溶电解质溶解度的

大小。只有相同类型的化合物，才能用 Ksp 比较溶

解度的大小。在换算时要注意浓度单位：有关溶度

积的计算，离子浓度单位为 mol·L-1。

°
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溶解度：对易溶物质通常用 100g 水中饱和时所含

溶质的克数；

对难溶物则可用每升溶液中溶解的“物质

的量”来表示。

溶解度小于0.01g/100gH2O的为“难溶”; 

溶解度在0.01‾0.1g/100gH2O之间为“微溶”；

溶解度大于0.1g/100gH2O的为“易溶”。
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例： AgCl 在25℃时，每升饱和溶液中含1.80×10-3

克，求其溶度积。

解：[Ag+] = [Cl-] = 1.80×10-3 g / 143.4 g•mol-1 / 1 L

= 1.25×10-5 mol•L-1

Ksp
Ө = [Ag+] [Cl-] = (1.25×10-5 )2 =1.56×10-10
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例：在25℃时 Mg(OH)2 的 Ksp = 1.2×10-11 , 

求其溶解度。

解： Ksp
Ө = 1.2×10-11 = [Mg2+][OH-]2 = x•(2x)2 = 4x3

x = (Ksp
Ө / 4)1/3 = 1.4×10-4 mol•L-1

∴ 溶解度 S = (1.4×10-4)×58.3 = 8.2×10-3 g / L 

= 8.2×10-4 g / 100g H2O

θ
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AB型难溶电解质：

A2B或AB2型：

A3B或AB3型：

这里的溶
解度 s 
的单位是
mol·l-1


spKs 

3 4/
spKs 

4 27/
spKs 

简单换算公式只适用于少数在溶液中不发生副反应的

情况。

溶解度极小，溶液的质量近似等于溶剂水的质量
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例3：溶度积可由实验测定，也可由反应的 来计

算。试计算298K时 AgCl 的 Ksp
Ө

解：查表得 AgCl(s)  =  Ag+(aq)   +   Cl-(aq)

/kJ·mol-1            -110            76.98 -131.3

 mrG


mrG

168.55)110()3.13198.76(

)()]()([









molkJ

AgClGClGAgGG fffmr



spmr KRTG ln

47.22
298315.8
1068.55ln

3






spK 10107.1)( AgClKsp
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溶度积规则：AmBn(S)   ==     mAn+ (aq)  ＋ nBm-(aq) 

定义离子积：表示任何情况下离子浓度的乘积

Qi =  [An+]m. [Bm-]n
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据平衡移动原理，判断沉淀溶解平衡的移动。

①若 Qi > Ksp
Ө，过饱和溶液，有沉淀析出，相应

离子的浓度减小，直到离子积等于其溶度积为止。

②若 Qi = Ksp
Ө ，溶液恰好为饱和溶液，固态难溶电

解 质与溶液间达到溶解平衡，无沉淀析出。

③若 Qi < Ksp
Ө ，不饱和溶液，无沉淀析出。

如溶液中有该电解质固体存在，则向沉淀溶解的方

向进行直至饱和。
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例：20mL 0.0020mol•L-1的 Na2SO4中加入10mL 

0.020mol•L-1的 BaCl2有无沉淀生成？

解：Qi = [Ba2+] [SO4
2-] 

= (0.020×10 / 30)×(0.0020×20 / 30) = 

8.9×10-6

查表知：Ksp
Ө = 1.08×10-10           

所以 Qi > Ksp
Ө 有沉淀析出
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2、沉淀的生成和溶解

根据溶度积规则，向电解质溶液中加入某种沉淀

剂，使其中某电解质的离子积大于溶度积，则有

该难溶电解质的沉淀析出。

沉淀物的溶解度、沉淀剂的浓度和试剂的用量等

均影响沉淀的生成。溶液中沉淀物的溶度积越

小，沉淀越易完全。
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若溶液中含有几种均能与加入的沉淀剂作用生成

几种难溶电解质时，通常是最先达到沉淀析出条

件的难溶电解质首先析出。

在同一溶液中，两种或几种物质先后沉淀的过

程，称分步沉淀。

利用分步沉淀，可以实现离子的分离。两种难溶

电解质的溶度积相差越大，分离得越完全。
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在讨论沉淀生成时，往往遇到多个平衡共处于一个

体系之中。因此在同一溶液中各种离子的平衡是同

时建立的，所涉及多重平衡的离子，其浓度必须同

时满足几个平衡。
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例：向1.0×10-3 mol•L-1K2CrO4溶液中滴加AgNO3

溶液，

求：①开始有Ag2CrO4沉淀生成时的[Ag+]?  

②若要将CrO4
2- 沉淀完全，[Ag+]需要多大？

解：①

15
3

12

2
4

105.4
100.1
100.2

][][ 





 




 LmolCrO
KAg sp
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②一般来说一种离子与沉淀剂生成沉淀物后，在

溶液中残留量不超过 1.0×10-5 时，即可认为该

离子已被完全沉淀。

14
5

12

2
4

105.4
100.1
100.2

][][ 





 




 LmolCrO
KAg sp



在定性分析中，溶液中残留量不超过 1.0×10-5 mol.L-1时，
认为该离子已被完全沉淀。

在定量分析中，溶液中残留量不超过 1.0×10-6 mol.L-1时，
认为该离子已被完全沉淀。

同类型的难溶盐，其Ksp越小，沉淀后溶液中残留离子溶度
越小。
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同离子效应和盐效应

在难溶强电解质溶液中加入与其具有相同离子的强

电解质，使难溶电解质溶解度减小，被称为同离子

效应。

若加入可溶性强电解质，则溶液中离子总数骤增，

使得难溶电解质解离出的离子活度降低，其乘积小

于Ksp，所以难溶性电解质继续溶解以保持平衡，于

是难溶电解质的溶解度增大，为盐效应。盐效应引

起难溶性电解质溶解度的变化很小，一般可忽略。

°
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例：足量的AgCl固体放在 1L 纯水中，溶解度是多

少？若放在 1L 1.0 mol•L-1 的盐酸中，溶解度又

是多少？

解：在纯水中 AgCl (s)  ↔ Ag+(aq)  +  Cl-(aq)

起始浓度 0                 0

平衡浓度 s                  s

则:  Ksp
Ө = [Ag+] • [Cl-] = s2 = 1.8×10-10 ；

s = 1.3×10-5mol•L-1
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在盐酸中 AgCl (s)  ↔ Ag+(aq)  +  Cl-(aq)

起始浓度 0               1.0

平衡浓度 s´ 1.0+s´

则： Ksp
Ө = [Ag+] • [Cl-] 

= s´×(1.0+s´) = 1.8×10-10

s´ = 1.8×10-10 mol•L-1

溶解度降低为纯水中的 7.2×104 分之一。



117

根据同离子效应，添加过量的沉淀剂，可使沉淀趋

于完全。但沉淀剂的用量也要适量。

沉淀剂的用量
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Na2SO4 浓度/ 
mol•L-1

0 0.010 0.040 0.10 0.20

PbSO4溶解度/ 
mol•L-1

1.5

×10-4

1.6

×10-5

1.3

×10-5

1.6

×10-5

2.3

×10-5

盐效应为主同离子效应为主

如 PbSO4中加入Na2SO4对其溶解度的影响（实验值）。

沉淀剂一般过量20% ‾ 50%
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沉淀剂过量有时会因配位化合物的生成或酸式盐的生

成而促使沉淀物溶解。

如AgCl在NaCl中的溶解度。

NaCl浓度/ 
mol•L-1

0 3.4e-3 9.2e-3 3.6e-2 3.5e-1 5.0e-1

AgCl溶解度
/ mol•L-1

1.25e-5 7.2e-7 9.1e-7 1.9e-6 1.7e-5 2.8e-5

有[AgCl2]-

生成而溶解
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同时沉淀剂的解离程度也影响沉淀的生成:

如沉淀 Mg2+ 为 Mg(OH)2 用强碱如 NaOH 为沉

淀剂的效果，比用弱碱如 NH3·H2O 为沉淀剂的

效果大得多。



121

(2) (2) 沉淀的溶解沉淀的溶解

当 Q< Ksp时沉淀发生溶解，使Q减小（设法使离子浓
度降低）的方法有

(1)  利用氧化还原方法降低某一离子的浓度。

(2)   生成弱电解质。

（3）生成配合物。HgI2和HgI4
2- ，AgCl 和 Ag(NH3)2+

• H2S

• FeS Fe2+ + S2-

• S + NO + H2O

H+

HNO3



122

例   OH2Mg)s()OH(Mg 2
2

  H2Cl2HCl2

总反应： OH2MgClHCl2)s()OH(Mg 222 

例   ClAg)s(AgCl 7101.1Ksp 

总反应：   Cl])NH(Ag[NH2)s(AgCl 233

例 CuS(s)不溶于HCl，但溶于HNO3：

  22 S3Cu3)s(CuS3

OH2)g(NO2)s(S3H8NO2S3 23
2  

总反应： OH4)g(NO2)s(S3Cu3H8NO2)s(CuS3 2
2

3  
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分步沉淀

例：向含有KCl、KI 各0.01mol·L-1的混合溶液

中，逐滴加入沉淀剂AgNO3溶液。

哪种离子先沉淀？

氯离子开始沉淀时溶液中碘离子的浓度是多少？

已知 Ksp
θ(AgI) = 1.5×10-16 ，

Ksp
θ (AgCl) = 1.6×10-10
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解：AgI开始沉淀时需要的

[Ag+] = 1.5×10-16 / 0.01 = 1.5×10-14 mol·L-1

AgCl开始沉淀所需要的

[Ag+] = 1.6×10-10 / 0.01 = 1.6×10-8 mol·L-1

因此 AgI 首先沉淀。
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即 I- 消耗至溶液中 Cl- 浓度比 I- 浓度大 1.1×106 

倍时，AgCl才能开始沉淀。

待到AgCl也同时沉淀时，对两者均为饱和溶液，

均应满足它们的溶度积。同时在同一溶液中，Ag+

浓度应当相等，则上两式可写为：

6

16

10

101.1
105.1
106.1

)(
)(

][
][














AgIK
AgClK

I
Cl

sp

sp
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此时的浓度也可据此算出。

因为 [Cl-]=0.01mol·L-1

[I-] = 0.01 / 1.1×106 = 9.1×10-9 mol·L-1

或者Cl-开始沉淀时的

[Ag+] = 1.6×10-10/0.01= 1.6×10-8 mol·L-1，

则此时溶液中 [I-] = 1.5×10-16 / 1.6×10-8

=  9.4×10-9 mol·L-1

若溶液中 [Cl-] > 1.1×106 [I-]，则先生成AgCl沉淀。
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例：如果溶液中Fe3+和Mg2+的浓度都为0.10 mol•L-1，

利用生成氢氧化物使 Fe3+ 定量沉淀完全而使

Mg2+ 不沉淀的条件是什么？

解： Fe(OH)3 的 Ks p 
Ө = 4.0×10-38 ；

Mg(OH)2 的 Ksp
Ө = 1.8×10-11

Fe3+ 沉淀完全时：

pOH = 10.8    则 pH=3.2

38
3 11 13 3

51.0 10
4.0 10[ ] [ ] 1.5 10spOH K Fe mol L
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而 Mg(OH)2 开始沉淀时：

pOH = 4.9    则 pH=9.1 

可见当 pH=9.1，Mg(OH)2 开始沉淀时，Fe3+早已沉

淀完全。

因此控制 pH 值在 3.2‾9.1 之间，即可让 Fe3+沉淀完

全而Mg2+不发生沉淀，从而达到将二者分离的目的。

11
2 5 11.8 10[ ] [ ] 1.3 10

0.10spOH K Mg mol L
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沉淀的转化

定义：向含有某一沉淀的溶液中，加入适当的试

剂，使之转化为另一种沉淀。

如：白色 BaCO3 粉末加入淡黄色的 K2CrO4 溶液，

搅拌沉降后，得到无色的溶液和淡黄色沉淀。

BaCO3的Ksp
Ө = 5.1×10-9，

BaCrO4 的 Ksp
Ө = 1.2×10-10
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BaCO3 ↔ Ba2+ +     CO3
2-

+

K2CrO4 → CrO4
2- +     2K+

↕
BaCrO4
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由一种难溶物质转化为更难溶物质的过程比较容易。

若上述两种沉淀同时存在，则：

[CrO4
2- ] / [CO3

2-] = 1.2×10-10 / 5.1×10-9 = 0.02

即只要[CrO4
2- ] > 0.02 [CO3

2-] ，则 BaCO3 就会转

变为 BaCrO4

反之，由一个溶解度较小的物质转化为溶解度较大

的物质，较为困难。上例中只有保持

[CO3
2-] > 50 [CrO4

2- ] 时，才能使BaCrO4转化为

BaCO3
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应用：沉淀的转化可应用于分离混合物质、

废水处理，锅垢处理等方面。
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例：0.15L 1.5 mol•L-1的 Na2CO3 溶液可以使多少克

固体BaSO4  转 化掉？

解：设平衡时 [SO4
2-] = x

BaSO4 +   CO3
2- ↔ BaCO3 +   SO4

2-

初始浓度 1.5                                       0

平衡浓度 1.5 – x                                  x

022.0
101.5
101.1

)(
)(

]][[
]][[

][
][

9

10

3

4
22

3

22
4

2
3

2
4 




 











BaCOK
BaSOK

BaCO
BaSO

CO
SOK

sp

sp
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即：x / (1.5-x) = 0.022        

得： [SO4
2-] = x = 0.032 mol•L-1

在0.15L 溶液中含有 SO4
2- 的量为：

0.032×0.15 = 4.8×10-3 mol

相当于有 4.8×10-3 mol的BaSO4被转化掉。

故被转化掉的BaSO4的质量为

4.8×10-3×233 =1.1g
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例：锅炉中的锅垢中含有的CaCO3，CaSO4，MgCO3，

MgSO4，其中CaSO4不易用一般方法溶解清除，

能否利用CaCO3的溶度积（8.7×10-9）小于CaSO4 

溶度积（2.45 ×10-5）进行清除？

答：CaSO4(s) + CO3
2- (aq)   ↔ CaCO3(s) +  SO4

2-(ag)

沉淀转化的平衡常数越大，转化越易实现。

3
9

5

3

4
22

3

22
4

2
3

2
4 108.2

107.8
1045.2

)(
)(

]][[
]][[
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