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复习与练习 探究高考中对“溶液中粒子浓度比较”的考查
江苏省黄桥中学 225411 顾 勇

电解质在溶液中的行为决定了溶液中各种粒

子的浓度。在粒子浓度比较中，一般都是遵循着三
大守恒，即电荷守恒、物料守恒( 即原子数目守恒) 和
质子守恒。本文拟从电解质在溶液中的行为和运用
三大守恒解决溶液中粒子浓度比较的分析两个方面

进行探究，愿该分析能对同仁对电解质溶液的复习

起到一定的作用，并对学生的复习起到指导作用。
一、电解质在溶液中的行为
电解质分为酸、碱、盐、金属氧化物和水。所

以电解质在溶液中的行为实际就是酸、碱和盐分
别在溶液中的行为。电解质按在溶液中的行为又
可分为强电解质和弱电解质，即在溶液中能

100%电离的电解质为强电解质，如强酸，强碱及
绝大多数盐，不能 100%电离的电解质称为弱电
解质，如弱酸、弱碱及少部分盐。酸，碱在溶液中
的行为比较简单，就是酸或碱的电离及其对水电

离产生的抵制作用。但盐在溶液中的行为就比较
复杂，有些盐在溶液中不水解，有些盐在溶液中只

有阳离子水解，有些盐在溶液中只有阴离子水解，

但也有些盐的阴、阳离子都会发生水解; 盐中的酸
式盐，有些在溶液中会既电离，同时还存在水解。
所以在高考中电解质在溶液中的行为的考查主角

一直都是在溶液中行为比较复杂的盐。在学习之
初，我们将盐又进行了更细致的分类，分为了不水

解的强酸强碱盐，还有阳离子水解的强酸弱碱盐，

阴离子水解的强碱弱酸盐，还有阴、阳离子都水解
的弱酸弱碱盐。这样我们可以分门别类地讨论盐
的水解原理及水解的结果: 阳离子水解生成 H +，

而使溶液呈酸性，阴离子水解生成 OH －而使溶液

呈碱性。但不管电解质在溶液中是电离还是水
解，还是电离水解同时存在，总是会遵循着一定的

规则，那就是只要温度不变，无论是电离还是水

解，都会存在一个平衡常数，且都不发生改变。
二、三大守恒在粒子浓度比较中的应用
1．三大守恒式的原理及表达式
电解质在溶液中的行为简单地可分为两类，

一是电离，二是水解。但它们一定会遵循着三大
守恒关系: 电荷守恒( 即溶液中阴离子所带电荷

与阳离子所带电荷一定相等) 、物料守恒( 即原子
数目守恒，即加入到水中的物质中的某种原子不

管在水溶液中以何种形式存在，其原子数目一定

等于加入水中的原子数) 、质子守恒( 即不管电解
质溶于水发生什么样的变化，是因电离而抑制水

的电离，或是因水解而促进水的电离，水电离出的氢

离子与水电离出的氢氧根离子一定是相等的)。
三大守恒从上述的文字描述中，可以归纳出

其相应的表达式:

( 1) 电荷守恒式: 溶液中阴离子电荷总数与
阳离子的电荷总数相等，即∑c ( 阴离子) × 阴离
子所带电荷数 =∑c( 阳离子) ×阳离子所带电荷
数。例如: HF 溶液中的离子有: H +、F －、OH －，所

以 HF溶液中的电荷守恒式: c ( H + ) = c ( F － ) +
c( OH － ) ; 再如 NaF 溶液中存在的离子为 Na +、
H +、F －、OH －，所以 NaF 溶液中的电荷守恒式:
c( Na + ) + c( H + ) = c( F － ) + c( OH － ) 等等。书写
电荷守恒式的关键是要将溶液中的所有变化过程

弄清楚，只有这样才能列出所有的阴、阳离子，也
才可能正确地写出电荷守恒式。
( 2) 物料守恒式: 物料守恒式就是指溶液中

的原子数目守恒，即向溶液中投入一种电解质其

化学式中的两种原子的比例关系，在溶于水形成

溶液后，这种关系仍然存在，只不过是可能原子存

在的形式发生改变。如将 NaF 投入溶液中，电解
质发生了电离，其中 F －还发生了水解，但是不管

电解质在溶液中如何的变化，原子种类和原子数

目是守恒的，即向溶液中投入的是 NaF，不管如何
变化，钠原子与氟原子总是相等的。NaF 溶于水
后的溶液中存在的粒子有: Na +、F －、HF、OH －。
这样根据原子数目守恒即可写出物料守恒式:

c( Na + ) = c( F － ) + c( HF) 。
( 3) 质子守恒式: 质子守恒式是指不管何种

电解质，在溶液中发生何种变化，溶液中水电离出

·83· 中 学 化 学 2014 年 第 11 期



的氢离子与氢氧根离子都会一直相等。即 c ( H+，

水) = c( OH－，水)。如将 NaF 投入到水中，由于
F － + H2 O HF + OH －的存在，会促进水的电

离，从而使得氢氧根离子浓度增大，但 OH－都来自水

的电离，而水电离出的 H+也在增大，但由于 F －与

H+结合成了 HF而使实际存在的H+反而减小了，但

水电离出的H+与水电离出的OH－一定仍然相等，即

可得质子守恒式: c( H+ ) + c( HF) = c( OH－ )。
2．例析三大守恒式的应用
每年的高考中都会考查溶液中离子浓度的比

较，特别是选择题的最后两道压轴题一直就是化

学平衡和溶液中粒子浓度的比较。一般来说，都
是综合考查三大守恒的应用，但也有只考查其中

一种守恒的。下面举两例来说明一下三大守恒式
的应用和高考中的考查。
例 1 已知同为 0． 1 mol /L 的 HF 和 HCN 溶

液，pH( HCN) ＞ pH( HF) ＞ 1，则同浓度的 NaF 溶
液中的阴离子浓度总和 NaCN溶液中的阴离
子浓度总和( 填写大于、小于或等于) 。
解析 本题考查的是弱酸强碱盐在溶液中水解

后的离子浓度比较，其实质是考查溶液中电荷守恒

式的书写和应用。由于 0． 1 mol /L的 HF和 HCN溶
液，pH( HCN) ＞ pH( HF) ＞1，所以可得 HF的酸性强
于氢氰酸，所以同浓度的NaCN溶液中盐的水解的程
度大于 NaF溶液中盐的水解的程度。有些同学由此
就精略地得到了由于水解程度大，所以生成的 OH－

浓度就大，所以得到NaCN溶液中的阴离子的浓度总
和一定大于 NaF 溶液中阴离子浓度总和的错误结
论，主要是因为学生没有去更深刻地理解水解，水解

是通过促进水的电离来完成的，水电离的程度大了，

OH－浓度增大是毫无疑问的，但是同时盐的阴离子

与 H+的结合也在增多，即另一方面盐的阴离子的浓

度在减小，所以其加和的值不一定就大。而如果我
们能用电荷守恒来进行判断，该题就变得相当的简

单。写出两溶液的电荷守恒式: c( Na + ) + c( H+ ) =
c( F － ) + c ( OH－ )、c ( Na + ) + c ( H+ ) = c ( CN － ) +
c( OH－ ) ，由于 CN －的水解程度大，所以生成的 OH－

浓度大，而溶液中的氢离子浓度与氢氧根离子浓度

的乘积是不变的，所以溶液中的氢离子浓度就减小，

而两溶液中的钠离子浓度都是保持不变，这样判断

阴离子浓度总和大小就实质转化成了比较两溶液中

的氢离子浓度，所以可以得到 NaF溶液中的阴离子
浓度的总和大于同浓度的 NaCN溶液中的阴离子浓
度总和。
例 2 25℃，有 c( CH3COOH) + c( CH3COO

－ ) =
0． 1 mol·L －1的一

组醋酸和醋酸钠混

合 溶 液，溶 液 中

c( CH3COOH) 、
c( CH3COO

－ ) 与 pH
值的关系如图所示。
下列有关离子浓度关系叙述正确的是( )。

A． pH = 5． 5 溶 液 中: c ( CH3COOH ) ＞
c( CH3COO

－ ) ＞ c( H + ) ＞ c( OH － )

B． W 点表示溶液中: c ( Na + ) + c ( H + ) =
c( CH3COO

－ ) + c( OH － )

C． pH = 3． 5 溶液中: c ( Na + ) + c ( H + ) －
c( OH － ) + c( CH3COOH) = 0． 1 mol·L －1

D．向 W点所表示溶液中通入 0． 05 mol HCl
气体 ( 溶 液 体 积 变 化 可 忽 略 ) : c ( H + ) =
c( CH3COOH) + c( OH

－ )

解析 本题综合考查三大守恒: A 选项中由
于 溶 液 在 W 点 时 的 c ( CH3COOH )
c( CH3COO

－ ) ，所以当 pH 增大时，醋酸的浓度在
减小，而醋酸根离子浓度在增大，A 不正确; B 选
项中写出的是溶液中的电荷守恒式，正确; C选项
中把 “0． 1 mol · L －1 ”用 题 给 的 条 件
“c( CH3COOH) + c( CH3COO

－ ) = 0． 1 mol·L －1”
进行代换就得到了电荷守恒式，正确; D选项写出
的是一个错误的质子守恒式，可以用溶液中的电荷

守恒式和物料守恒式来证明该式的错误: 电荷守恒

式为 c( Na + ) + c( H+ ) = c( CH3COO
－ ) + c( OH－ ) +

c( Cl － ) ，物料守恒式为 2c ( Na + ) = c ( CH3COO
－ ) +

c( CH3COOH) =0． 1 mol·L －1，消去钠离子，即可得

到了正确的质子守恒式，D不正确。答案: BC。
电解质在溶液中的行为历来是高考中重点考

查的知识点，在高考的复习中我们要首先强化电

解质在溶液中的电离、水解及水的电离的方程式
书写，让学生能正确弄清溶液中存在的粒子有哪

些，然后才是强化三大守恒式的书写，这样就可以

让学生在高考中立于不败之地。
( 收稿日期: 2014 － 01 － 17)
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