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Электролитическая диссоциация 

 
Основные понятия и определения. Электролитами 

называются вещества, способные в растворе или расплаве 
образовывать положительно и отрицательно заряженные частицы – 
катионы и анионы соответственно, благодаря подвижности 
которых эти среды проводят электрический ток. 

Электролитическая диссоциация – обратимый процесс 
распада электролита на ионы 

 
−+ +→ xy

yx yBxABA , 
 

к которому применимы все выводы химической термодинамики, в 
том числе понятия константы и степени диссоциации. 

Константа диссоциации записывается в соответствии с 
несимметричной системой стандартных состояний, и мерой 
отклонения состояния иона от стандартного состояния является 
относительная молярная концентрация (или относительная 
активность). Далее эта величина применительно к иону или 
молекуле будет записываться в квадратных скобках: 
 

[ ] oC
ACA )(

= , 
 

где Со = 1 моль/л. 
Термодинамическая константа равновесия называется 

константой диссоциации 
 

дисс
yx

yxxy
o K

BA
BAK ==

−+

][
][][  

 

Степень диссоциации определяется отношением числа 
продиссоциировавших частиц к числу частиц вещества до начала 
диссоциации: 

 

""
""

было
ореагировал

=α
. 

 

Сила электролита отражает его способность диссоциировать. 
Сильные электролиты характеризуются высокими значениями 
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константы диссоциации (Kдисс > 10−1) и, как следствие, 
высокими степенями диссоциации (α > 30 %).  

Слабые электролиты характеризуются малыми значениями 
константы диссоциации (Kдисс < 10−5) и, как следствие, низкими 
степенями диссоциации (α → 0).  

В интервале между ними выделяют электролиты средней силы 
(10−5 < Kдисс < 10−1).  

 
Замечание. Более обоснованным признаком силы электролита 

является значение константы диссоциации. Оно определяется 
главным образом природой электролита и в определенной мере 
температурой системы. Константа диссоциации не зависит от 
концентрации электролита.  

Степень диссоциации определяется не только природой 
электролита, но и в значительной мере его концентрацией. Эта 
зависимость в дальнейшем изложении будет анализироваться (в 
разделе, посвященном закону разбавления Оствальда). Поэтому не 
следует отдавать предпочтения степени диссоциации при 
рассмотрении силы электролита.  

 
 
Развитие представлений о кислотах и основаниях. 

Образование в результате диссоциации частиц противоположной 
природы (катионов и анионов) привело к формированию 
представлений о кислотах и основаниях. 

 
Исторически первой теорией кислот и оснований, 

сохранившей актуальность, стала теория электролитической 
диссоциации С.Аррениуса (S.Arrhenius, Швеция, 1887). Согласно 
ей кислотами называют вещества, отщепляющие в водном растворе 
катионы водорода Н+ (только этот единственный вид катионов, в 
отличие от кислых солей) 

 

HNO3 → Н+ + NO3
−. 

 

Основаниями по Аррениусу являются вещества, 
отщепляющие в водном растворе анионы ОН− (в качестве 
единственного вида анионов, в отличие от основных солей): 

 

NaOH → Na+ + OH−.  
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Ограничением представлений С.Аррениуса 
является их применимость только к водным растворам.  

 
Теория сольвосистем Франклина (E.Franklin, США, 

1905 − 1924) распространяет идеи С.Аррениуса на любые 
растворители. Отнесение вещества к кислотам и основаниям 
выполняется, исходя из собственной диссоциации растворителя на 
ионы, например: 

 

Н2О + Н2О → Н3О+ + ОН−, 
NH3 + NH3 → NH4

+ + NH2
−, 

HF + HF → H2F+ + F−, 
NO2 + NO2 → NO+ + NO3

−, 
BrF3 + BrF3 → BrF2

+ + BrF4
−. 

 

Катион, получающийся при диссоциации растворителя, 
называют ионом лиония, а анион – ионом лиата. Кислоты по 
Франклину диссоциируют с образованием в качестве катионов 
только ионов лиония, а основания – только ионов лиата.  

Теория С.Аррениуса является частным случаем теории 
сольвосистем применительно к водным растворам.  

 
 
Согласно протонной теории (J.N.Brönstedt, Дания, 

1923 − 1929, T.M.Lowry, Великобритания, 1928) кислотами 
называют вещества, отщепляющие протоны, а основаниями – 
вещества, присоединяющие протоны: 

 

АН → А− + Н+, 
В− + Н+ → ВН. 

 

Теория Бренстеда и Лоури сводит кислотно-основное 
взаимодействие только к одному виду частиц – ионам водорода 
(протонам), которые переходят от кислоты к основанию: 

 

АН + В− → А− + ВН. 
 
Следующим шагом в развитии представлений о кислотах и 

основаниях явилась электронная теория Льюиса (G.Lewis, 
1923 − 1938, США). Г.Льюис заметил, что кислоты в реакциях 
обобществляют или присоединяют электронную пару за счет своей 
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вакантной орбитали, а основания предоставляют кислотам свою 
электронную пару. Иными словами, кислоты являются 
акцепторами электронных пар, а основания их донорами. 

Кислотно-основное взаимодействие по Льюису трактуется как 
донорно-акцепторное: 

 
++ →+ NHHNH 43  

 

Электронная теория Льюиса, подобно теории сольвосистем 
Франклина, не ограничивается рассмотрением ионов Н+ и ОН− как 
единственных носителей кислотно-основных свойств. Например, в 
реакции  

 
−− →+ 43 AlClClAlCl  

 

основанием будет выступать хлорид-ион. 
 

В 1938 году М.И.Усанович (СССР) сформулировал наиболее 
общий подход к определению кислот и оснований. Согласно его 
представлениям кислота представляет собой вещество, способное 
отдавать положительные частицы и присоединять отрицательные. 
Основания – это вещества, отдающие отрицательные частицы и 
присоединяющие положительные.  

В рамках этих представлений окислительно-
восстановительные реакции могут быть рассмотрены как кислотно-
основные. Перенос электрона от восстановителя к окислителю 
означает, что восстановитель проявляет функцию основания 
(отдает отрицательно заряженную частицу), в то время как 
окислитель проявляет функцию кислоты (присоединяет 
отрицательно заряженную частицу). Таким образом, эта теория 
объединяет все предыдущие. 

 
 
В 1963 году появляется теория «жестких» и «мягких» кислот и 

оснований (R.G.Pearson, США). Эти представления подмечают 
тонкие различия в свойствах отдельных кислот и оснований, 
обусловленные различной поляризуемостью частиц. 

«Жесткие» кислоты и основания обладают низкой 
поляризуемостью. Они получили такое название вследствие малой 
деформируемости в электрическом поле. Низкая поляризуемость 
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обусловлена малым размером частиц (за счет малого числа 
электронных слоев) и высокой электроотрицательностью. 
«Жесткие» кислоты обладают высоким положительным зарядом, 
для «жестких» оснований окисление не характерно. 

Примерами «жестких» кислот являются ионы H+, Li+, Na+, 
Be2+, Mg2+, Al3+, Cr3+. «Жесткими» основаниями являются OH−, O2−, 
F−, Cl−, H2O, NO3

−, CO3
2−, SO4

2−, PO4
3−. 

«Мягкие» кислоты и основания обладают высокой 
поляризуемостью, которая обусловлена большим размером частиц. 
Такие частицы обладают относительно большим числом 
электронных уровней. «Мягкие» кислоты характеризуются 
небольшим положительным зарядом. «Мягкие» основания 
обладают сильными восстановительными свойствами. 

Примерами «мягких» кислот служат катионы Hg2+, Pb2+, Ag+. 
«Мягкими» основаниями будут Se2−, S2−, H−, I−, SCN−. 

Значительная группа катионов (Cu2+, Fe2+, Co2+, Ni2+, Pb2+, 
Sn2+, Bi3+) представляет собой кислоты промежуточной 
«жесткости». Среди анионов и нейтральных молекул есть немало 
оснований средней «жесткости», например, Br−, NO2

−, SO3
2−, NH3.  

Согласно Пирсону, «мягкие» кислоты предпочитают 
реагировать с «мягкими» основаниями, образуя соединения 
преимущественно ковалентного характера. «Жесткие» кислоты 
предпочитают реагировать с «жесткими» основаниями, образуя 
соединения ионного характера.  

Теория «жестких» и «мягких» кислот и оснований объясняет, 
почему магний и кальций встречаются в природе преимущественно 
в виде силикатов и карбонатов (катионы и анионы относятся к 
«жестким»), в то время как ртуть, серебро и медь образуют 
многочисленные сульфидные минералы (катион и анион «мягкие»). 

Растворимость галогенидов серебра AgX снижается от 
фторида к иодиду: «мягкий» иодид-ион прочнее удерживается 
«мягким» катионом серебра, чем «жесткий» фторид-ион.  

 
Диссоциация воды. Диссоциация воды на ионы является 

обратимым эндотермическим процессом: 
 

2H2O → H3O+ + OH− 

 

или, в упрощенном виде 
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H2O → H+ + OH−. 
 

Выражение для константы диссоциации в несимметричной 
системе стандартных состояний имеет вид: 

 

][][ −+= OHHKw . 
 

Индекс w указывает на воду (англ. water – вода). В квадратных 
скобках указываются относительные молярные концентрации 
ионов в соответствии с объединенной системой стандартных 
состояний. Концентрация воды в этом выражении отсутствует, т.к. 
она является растворителем. 

В любых водных растворах, в том числе в растворах кислот, 
оснований, солей, а также их смесей значение Kw остается 
постоянным при заданной температуре. Так, при 22 °С оно 
составляет Kw = 10−14.  

При повышении температуры значение Kw увеличивается, т.к. 
диссоциация воды является эндотермическим процессом. 

 
Водородный показатель. Состояние равновесия диссоциации 

воды выражают указанием концентрации (активности) ионов Н+ в 
виде десятичного логарифма их относительной молярной 
концентрации с обратным знаком. Эта величина называется 
водородным показателем (S.Sörensen, Дания, 1909): 

 

][lg +−= HpH . 
 

 
Диссоциация кислот и оснований. Диссоциация кислоты по 

Аррениусу заключается в отщеплении ионов водорода. Для 
многоосновных кислот процесс диссоциации является 
ступенчатым. Каждая отдельная ступень диссоциации 
характеризуется ступенчатой константой диссоциации  

 

H2S → H+ + HS−        
][

][][
2

1 SH
HSHKa

−+

= , 

 

HS− → H+ + S2−        
][

][][ 2

2 −

−+

=
HS

SHKa . 
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Подстрочный индекс a (англ. acid – кислота) указывает 
на диссоциацию по кислотному типу, число в индексе – на ступень 
диссоциации.  

Заметим, что константа диссоциации по суммарному 
уравнению диссоциации равна произведению ступенчатых 
констант диссоциации: 

 

H2S → 2H+ + S2−        
][

][][
2

22

21 SH
SHKK aa

−+

=⋅ . 
 

Диссоциация оснований по Аррениусу заключается в 
отщеплении гидроксид-ионов. Диссоциация многокислотных 
оснований протекает ступенчато, подобно диссоциации кислот: 

 

Ba(OH)2 → BaOH+ + OH−, 
Ba(OH)+ → Ba2+ + OH−. 

 

Обозначение константы диссоциации по основному типу 
содержит подстрочный индекс b (англ. base – основание): 

 

NH4OH → NH4
+ + OH−       

][
][][

4

4

OHNH
OHNHKb

−+

= . 

 

 
Точный расчет ионных равновесий. Точный расчет 

равновесия заключается в нахождении равновесных концентраций 
всех типов ионов и молекул в растворе при известных значениях 
концентраций всех растворенных веществ и значениях констант 
диссоциации воды, кислот и оснований.  

Для выполнения расчета составляют систему, состоящую из 
уравнений трех групп: 

1. Выражения для констант равновесия. К этой группе 
относятся выражения для констант диссоциации воды, кислот, 
оснований.  

2. Выражения для общих концентраций. Эти выражения 
связывают общие концентрации (рассчитанные из количеств 
веществ, использованных для приготовления раствора) с 
равновесными концентрациями ионов и молекул в полученном 
растворе. 

3. Условие электронейтральности. Оно отражает равенство 
суммарных концентраций всех катионов и анионов в растворе.  
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Пример 1. 
Составьте систему уравнений, описывающих равновесие 

диссоциации воды.  
Решение.  
В случае чистой воды в системе окажется только одно 

уравнение для константы диссоциации и условие 
электронейтральности:   

 

][][ −+= OHHKw , 
 

][][ −+ = OHH . 
 

Поскольку растворенных веществ нет, то выражений для 
общих концентраций не составляем.  

Выражая концентрацию гидроксид-ионов из одного уравнения 
и подставляя ее в другое, получаем: 

 
2][ += HKw . 

 

Принимая во внимание значение Kw = 10−14 при 22 °C, 
получаем, что в воде, не содержащей растворенных веществ,  

 
710][ −+ =H  и 710lg 7 =−= −pH . 

 

Замечание. Если в каком-либо растворе рН = 7, то реакция 
этой среды считается нейтральной (среда подобна воде).  

Если в каком-либо растворе ионы H+ преобладают над ионами 
OH−, то [ H+ ] > 10−7 и рН < 7. Такая среда считается кислой (точнее, 
кислотной).   

Если в каком-либо растворе концентрация ионов H+ меньше 
концентрации ионов OH−, то [ H+ ] < 10−7 и рН > 7. Такая среда 
считается щелочной (точнее, основной). 

 
Пример 2. Составьте систему уравнений, отражающих 

состояние равновесия в водном растворе фтороводорода.  
Решение. 
Первая группа уравнений представлена выражениями для 

констант диссоциации воды и фтороводорода: 
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][][ −+= OHHKw , 
][

][][
HF

FHKa

−+

= . 
 

Во второй группе уравнений имеется одно выражение для 
общей концентрации фтороводорода: 

 

][][ −+= FHFCa . 
 

Поскольку фтороводородная кислота является слабой, то в 
равновесном растворе присутствуют как молекулы HF, так и 
фторид-ионы.   

Условие электронейтральности имеет вид: 
 

][][][ −−+ += FOHH . 
 

Полученная система содержит 4 уравнения и 4 неизвестных 
концентрации. При заданных значениях констант диссоциации и 
общей концентрации фтороводорода ее решение позволяет найти 
эти концентрации.  

 
Замечание. Решение полученной системы уравнений сводится 

обычно к алгебраическим уравнениям высших порядков. Поэтому в 
общем случае для выполнения точного расчета приходится 
пользоваться численными методами. В аналитическом виде 
выражаются решения алгебраических уравнений степени не выше 
третьей.  

Однако в некоторых частных случаях можно обойти 
технические трудности точного расчета и получить простые 
аналитические выражения. При выводе формул будут приняты 
определенные допущения, что накладывает ограничения на 
применимость полученных выражений.  

 
Ионные равновесия в растворах сильных кислот и 

оснований. Сильные кислоты и основания в растворе практически 
полностью диссоциированы: 

 

HCl → H+ + Cl−, 
NaOH → Na++ OH−. 

 

Получим выражение, связывающее концентрацию ионов 
водорода с концентрацией Ca сильной одноосновной кислоты, 
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например, хлороводородной, в растворе, применяя общий 
подход к гомогенному химическому равновесию.  

Примем допущение о том, что собственной диссоциацией 
воды можно пренебречь. При этом единственным источником 
ионов водорода в растворе является процесс диссоциации кислоты. 
Это допущение справедливо, если концентрация кислоты в 
растворе относительно велика.  

Выразим равновесные концентрации участников реакции 
 

HCl → H+ + Cl−, 
 

предполагая, что процесс диссоциации протекает полностью: 
 
 HCl H+ Cl− 
Было Сa 0 0 
Реагировало −Са +Са +Са 
Стало 0 Са Са 
 

Равновесная концентрация ионов водорода  
 

aCH =+ ][  
 

и водородный показатель  
 

aa pCCpH =−= lg . 
 

Подстановкой в эту формулу выполняется приближенный 
расчет концентрации ионов водорода в растворе сильной 
одноосновной кислоты.  

 
Для раствора сильного однокислотного основания с 

концентрацией Cb аналогичные рассуждения приводят к 
выражению: 

 

bCOH =− ][ , 
 

и далее  
 

b

ww

C
K

OH
KH == −

+

][
][   и  bw pCpKpH −= . 
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Замечание. При решении задач нужно выполнить 
подстановку в одну из формул.  

 
Пример. К 2 л воды прибавлено 2 мл 72 % раствора азотной 

кислоты (ρ = 1.43 г/мл). Вычислите рН полученного раствора. 
Решение.  
Из условия материального баланса по азотной кислоте 

рассчитаем ее молярную концентрацию. Обозначим индексами: 1 – 
исходный раствор, 2 – добавляемую воду, 3 – полученный раствор 
азотной кислоты.  

 

31 CVMV =ωρ . 
 

Объем полученного раствора примем равным 2.002 л, 
пренебрегая явлением изменения объема раствора при смешивании. 
Тогда  
 

л
моль

лмоль
г

млмл
г

Сa
21063.1

002.263

243.172.0
−⋅=

⋅

⋅⋅
=

.
 

 

Из относительной молярной концентрации находим: 
 

79.11063.1lglg 2 =⋅−=−= −
aCpH . 

 

Ответ: рН = 1.79.  
 
 
Ионные равновесия в растворах слабых кислот и 

оснований. Рассчитаем рН раствора слабой одноосновной кислоты, 
например, уксусной, с концентрацией Ca. Степень диссоциации 
этой кислоты в растворе обозначим α.  

Примем следующие допущения. 
1. Диссоциацией воды будем пренебрегать, так что 

единственным источником ионов водорода в растворе будем 
считать диссоциацию слабой кислоты.  

2. Полагаем, что кислота достаточно слабая, так что степень 
диссоциации α → 0.  

Выразим равновесные концентрации ионов и 
недиссоциированных молекул через исходные и подставим их в 
выражение для константы диссоциации. 
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CH3COOH → CH3COO− + H+ 
 

 CH3COOH CH3COO− H+ 
Было Са 0 0 
Реагировало −αСа +αСа +αСа 
Стало Сa(1−α) αСа αСа 

 

α
α

α
αα

−
=

−
⋅

==
+−

1)1(
C

][
][][ 2

a

3

3 a

a

a
a

C
C
C

COOHCH
HCOOCHK

. 
 

Принимая во внимание допущение о малости степени 
диссоциации (α → 0, а, значит, 1 − α → 1), упрощаем выражение 
дальше: 

 

aa CK 2α=   и  
а

а

С
К

=α
. 

 

Это математическое выражение отражает закон разбавления 
Оствальда, согласно которому степень диссоциации слабого 
электролита увеличивается по мере разбавления раствора.  

Выразим равновесную концентрацию ионов водорода, 
используя полученную формулу для степени диссоциации: 

 

aaa
а

а
a CKC

С
КCH =⋅==+ α][ . 

 

Далее  
 

aa pCpKpH
2
1

2
1

+=
 . 

 

Для растворов слабых однокислотных оснований аналогичные 
рассуждения приводят к следующим результатам: 

 

b

b

C
K

=α ,    bbCKOH =− ][ , 

 

bb

ww

CK
K

OH
KH == −

+

][
][  и bbw pCpKpKpH

2
1

2
1

−−=
. 
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Замечание. При решении задач остается выполнить 
подстановку в соответствующую группу формул.  

 
Пример.  
Рассчитайте объем воды, который нужно добавить к 250 мл 

водного раствора слабого электролита, чтобы его степень 
диссоциации увеличилась в 3 раза.  

Решение.  
Пусть индекс 1 относится к раствору до разбавления, 

индекс 2 – к воде, индекс 3 – к разбавленному раствору.  
Независимо от того, является ли электролит кислотой или 

основанием, степень диссоциации вычисляется по аналогичным 
выражениям. В растворах 1 и 3 степень диссоциации равна  

 

1
1 С

К=α    и  
3

3 С
К=α .

 
 

По условию  
 

3
3

1

1

3 ==
С
С

α
α , 

 

а значит,  
 

9
3

1 =
С
С .

 
 

Принимая, что при смешивании растворов изменения объема 
не происходит, т.е.  

 

321 VVV =+ , 
 

и пользуясь уравнением материального баланса по растворенному 
веществу  
 

3311 VCVC = , 
 

получаем: 
 

млVVVV
C

VCVVV 200089 1111
3

11
132 ==−=−=−= . 
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Гидролиз солей. Гидролизом солей называется обменный 

процесс взаимодействия солей с водой, заключающийся в 
присоединении составных частей молекулы воды (ионов водорода 
и гидроксила) анионами или катионами соли.  

Притяжение противоположных зарядов означает, что анионы 
соли будут присоединять катионы водорода из воды, а катионы 
соли – гидроксид-ионы. Первый случай называется гидролизом 
соли по аниону, второй – гидролизом по катиону: 

 

CN− + H2O → HCN + OH−, 
NH4

+ + H2O → NH4OH + H+. 
 

Согласно этим уравнениям, в результате гидролиза по аниону 
в растворе накапливаются гидроксид-ионы, и реакция среды 
становится щелочной. Гидролиз по катиону приводит к кислотной 
среде раствора.  

Движущей силой гидролиза является тенденция к 
образованию слабых кислот (из анионов их солей) и слабых 
оснований (из катионов). Эта тенденция выражена тем сильнее, чем 
более слабым оказывается получающаяся кислота или основание. 
Гидролизу подвергаются те соли, которые в своем составе содержат 
анионы слабой кислоты или катионы слабого основания. 

В том случае если анион соли является многозарядным (и 
кислота, соответственно, многоосновной), то гидролиз по аниону 
протекает ступенчато: 

 

CO3
2− + H2O → HCO3

− + OH−, 
HCO3

− + H2O → H2CO3 + OH−. 
 

Аналогично для многозарядных катионов (образующих 
многокислотные основания) также имеет место ступенчатый 
процесс: 

 

Fe3+ + H2O → Fe(OH)2+ + H+, 
Fe(OH)2+ + H2O → Fe(OH)2

+ + H+, 
Fe(OH)2

+ + H2O → Fe(OH)3 + H+. 
 

В том случае если и катион, и анион соли способны 
подвергаться гидролизу, то эти процессы взаимно усиливают друг 
друга. Ионы водорода и гидроксила, освобождающиеся в 
результате гидролиза по катиону и аниону соответственно, 
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связываются друг с другом в молекулу воды. Такое 
связывание согласно принципу Ле Шателье благоприятствует 
смещению равновесия реакции гидролиза в сторону ее продуктов. 
Глубина протекания процесса гидролиза увеличивается вплоть до 
образования соответствующих соли кислоты и основания:  

 
2Al3+ + 3CO3

2− + 6H2O → 2Al(OH)3 + 3H2CO3. 
 
 
Ионные равновесия в растворах гидролизующихся солей. 

Рассмотрим три возможных случая гидролиза солей, образованных 
однозарядными катионами и анионами. 

 
 
1. Соль слабой кислоты и сильного основания, например, 

ацетат натрия CH3COONa. Водные растворы таких солей имеют 
щелочную реакцию: 

 

CH3COO− + H2O → CH3COOH + OH− 

 

Константа равновесия этой реакции называется константой 
гидролиза (подстрочный индекс h – от англ. hydrolysis – гидролиз): 

 

][
][][

3

3
−

−

=
COOCH

OHCOOHCHKh
 

 

Домножим это выражение на [H+] в числителе и знаменателе. 
Это преобразование не изменит значения дроби, но позволит узнать 
в полученном равенстве выражения для ионного произведения 
воды и константы диссоциации кислоты: 

 

a

w
h K

K
HCOOCH

HOHCOOHCHK == +−

+−

][][
][][][

3

3

 
 

Пусть Cs – молярная концентрация соли в растворе (индекс s 
от англ. salt – соль), h – степень гидролиза, а именно отношение 
числа ионов, подвергшихся гидролизу, к начальному числу ионов: 

 

""
""

ионовчислоначальное
ионованныхгидролизовчислоh = . 
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Примем следующие допущения: 
1. Будем считать, что вода не диссоциирует. Тогда 

единственным источником гидроксид-ионов в растворе будет 
процесс гидролиза соли.  

2. Соль в растворе полностью диссоциирована. Тогда 
исходная концентрация ацетат-ионов будет равна концентрации 
соли.  

3. Степень гидролиза мала (h → 0).  
 
Выразим равновесные концентрации ионов и молекул и 

подставим их в выражение для константы гидролиза. 
 

 [CH3COO−] [CH3COOH] [OH−] 
Было Cs 0 0 
Реагировало −hCs +hCs +hCs 
Стало Cs(1−h) hCs hCs 

 

)1( hC
hChCK

s

ss
h −

⋅
= . 

 

При малых h величина 1 − h → 1, а значит,  
 

sh ChK 2=      и    
sa

w

s

h

CK
K

C
Kh == .

 
 

Заметим, что степень гидролиза увеличивается по мере 
разбавления раствора (гидролиз соли по аниону подчиняется закону 
разбавления). Осталось выразить равновесную концентрацию 
гидроксид-ионов и далее ионов водорода и рН: 

 

a

sw
s

sa

w
s K

CKC
CK

KhCOH =⋅==− ][ , 

 

s

aw

a

sw

ww

C
KK

K
CK

K
OH
KH === −

+

][
][ , 

 

asw pKpCpKpH
2
1

2
1

2
1

+−= . 
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2. Соли слабого основания и сильной кислоты, например, 

хлорид аммония NH4Cl. Водный раствор такой соли имеет кислую 
реакцию: 

 

NH4
+ + H2O → NH4OH + H+ 

 

Этот случай рассматривается аналогично предыдущему. Ниже 
приводятся только наиболее важные моменты рассуждения.  

Принимаем три допущения: 
1. Пренебрегаем диссоциацией воды.  
2. Считаем соль полностью диссоциированной.  
3. Степень гидролиза предполагаем малой: h → 0 и 1 − h → 1. 
 

b

w
h K

K
OHNH

OHHOHNH
NH

HOHNHK === −+

−+

+

+

][][
][][][

][
][][

4

4

4

4  
 

s
s

ss
h Ch

Ch
hChCK 2

)1(
≈

−
⋅

= ,      
sb

w

s

h

CK
K

C
Kh == , 

 

b

sw
s

sb

w
s K

CKC
CK

KhCH =⋅==+ ][
 

 

bsw pKpCpKpH
2
1

2
1

2
1

−+=
 

 

 
Рассмотрим вывод формул для третьего случая гидролиза в 

редакции О.А.Замятина.  
 
3. Соль образована слабым основанием и слабой кислотой, 

например, ацетат аммония CH3COONH4. В процессе гидролиза 
принимают участие и катион и анион: 
 

CH3COO− + NH4
+ + H2O → CH3COOH + NH4OH 

 

Пусть Cs – молярная концентрация соли в растворе, h – 
степень гидролиза. Примем следующие допущения: 

1. Пренебрегаем диссоциацией воды.  
2. Считаем соль полностью диссоциированной.  
3. Степень гидролиза предполагаем малой: h → 0 и 1 − h → 1. 
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Константа гидролиза связывается с константами диссоциации 

после умножения числителя и знаменателя на произведение 
концентраций ионов водорода и гидроксила: 

 

== +− ][][
][][

43

43

NHCOOCH
OHNHCOOHCHKh

 
 

ba

w

KK
K

OHHNHCOOCH
OHHOHNHCOOHCH

== −++−

−+

][][][][
][][][][

43

43 . 

 

Выражаем равновесные концентрации через исходные и 
подставляем в выражение для константы гидролиза: 

 
 [CH3COO−] [NH4

+] [CH3COOH] [NH4OH] 
Было Cs Cs 0 0 
Реагировало −hCs −hCs +hCs +hCs 
Стало Cs(1−h) Cs(1−h) hCs hCs 

 

2

2

)1()1()1( h
h

ChCh
hChCK

ss

ss
h −

=
−⋅−

⋅
= , 

 

При h → 0  
 

2hKh = ,       
ba

w
h KK

KKh == .  

 

Заметим, что в рассматриваемом случае в отличие от двух 
предшествующих степень гидролиза не зависит от концентрации 
раствора. 

Для того чтобы получить выражение для рН, запишем 
формулу для константы диссоциации слабой кислоты, которой 
образована соль: 

 

][
][][

3

3

COOHCH
COOCHHKa

−+

= . 
 

Подставим в это выражение равновесные концентрации 
ацетат-ионов и уксусной кислоты из таблицы.  
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s

s
a hC

hCHK )1(][ −⋅
=

+

. 
 

После сокращения Cs выразим концентрацию ионов водорода, 
примем во внимание h → 0 и применим ранее полученное 
выражение для степени гидролиза: 

 

b

aw
a

ba

w
a K

KKK
KK

KKhH =⋅=⋅=+ ][ . 

 

Далее  
 

baw pKpKpKpH
2
1

2
1

2
1

−+= . 
 

Подобно степени диссоциации, водородный показатель также 
не зависит от концентрации.  
 

Замечание. При решении задач необходимо выполнить 
подстановку в соответствующую группу формул.  

 

Пример.  
Рассчитайте константу гидролиза NH4NO3, степень гидролиза 

соли и рН в 0.1 М растворе при 22 °C, если при этой температуре 
Kw = 1 · 10−14. Константа диссоциации гидроксида аммония 
Kb = 1.8 · 10−5. 

Решение.  
Соль образована сильной кислотой и слабым основанием, 

применяем выражения из п. 2. 
 

10
5

14

106.5
108.1

101 −
−

−

⋅=
⋅

⋅
==

b

w
h K

KK . 
 

%0075.0105.7
1.0

106.5 5
10

=⋅=⋅== −
−

s

h

C
Kh . 

 

( ) 13.58.1lg5
2
11

2
114

2
1

2
1

2
1

2
1

=−⋅−⋅+⋅=−+= bsw pKpCpKpH . 

 

Ответ: Kh = 5.6 · 10−10, h = 0.0075 %, рН = 5.13. 
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Способы усиления и подавления гидролиза.  
1. Влияние добавления кислоты или основания на состояние 

равновесия гидролиза обсуждается в свете принципа Ле Шателье. 
Добавление кислоты подавляет гидролиз по катиону и 

усиливает гидролиз по аниону. Повышение концентрации ионов 
водорода смещает равновесие гидролиза по катиону в сторону 
исходных веществ. Усиление гидролиза по аниону происходит в 
результате связывания в воду образующихся при гидролизе 
гидроксид-ионов.  

Добавление основания подавляет гидролиз по аниону и 
усиливает гидролиз по катиону. Повышение концентрации ионов 
гидроксила смещает равновесие гидролиза по аниону в сторону 
исходных веществ. Усиление гидролиза по катиону происходит в 
результате связывания в воду образующихся при гидролизе ионов 
водорода.  

 
2. Влияние концентрации соли на состояние равновесия 

гидролиза можно сформулировать обобщением зависимости 
степени гидролиза от концентрации соли в растворе. Если в состав 
соли входят либо катион слабого основания, либо анион слабой 
кислоты, то с увеличением концентрации раствора степень 
гидролиза уменьшается. Если в состав соли входят анион слабой 
кислоты и катион слабого основания совместно, то изменение 
концентрации соли не влияет на состояние равновесия гидролиза. 

 
3. Повышение температуры раствора способствует 

диссоциации воды и приводит к увеличению ионного произведения 
воды. Константы диссоциации кислот и оснований изменяются с 
температурой в меньшей степени. Поэтому для подавляющего 
большинства случаев повышение температуры раствора 
увеличивает степень гидролиза.  

 
 
Ионные равновесия в буферных растворах. Буферными 

называют растворы, мало изменяющие значение рН при 
разбавлении или при добавлении значительных количеств кислоты 
или щелочи. Такими растворами являются смеси слабых кислот и 
их солей или слабых оснований и их солей. 
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Рассмотрим смесь слабой кислоты и ее соли, например, 

уксусной кислоты CH3COOH и ацетата натрия CH3COONa 
(ацетатный буферный раствор). Обозначим концентрацию 
уксусной кислоты в растворе Ca, концентрацию ацетата натрия – Cs. 
Рассмотрим равновесие диссоциации уксусной кислоты, которое 
имеет место в этом растворе: 

 

CH3COOH → CH3COO− + H+. 
 

Добавление соли (сильного электролита, полностью 
диссоциирущего на ионы) смещает равновесие диссоциации 
уксусной кислоты в сторону молекул. Если равновесие 
диссоциации сместится практически полностью, то вся 
первоначально введенная уксусная кислота перейдет в исходную 
форму. Тогда равновесная концентрация уксусной кислоты будет 
равна ее первоначальной концентрации [CH3COOH] = Ca. В такой 
ситуации единственным источником ацетат-ионов в растворе будет 
растворенная соль, так что [CH3COO−] = Cs. Подстановка этих 
величин в выражение для константы диссоциации кислоты 
позволяет получить выражение для рН ацетатного буферного 
раствора: 

 

a

s
a C

HC
COOHCH

HCOOCHK ][
][

][][

3

3
++−

== ,  
 

откуда 
 

s

a
a C

CKH =+ ][      и     saa pCpCpKpH −+= .  
 

Любое разбавление такого раствора сохранит прежним 
отношение концентраций кислоты и соли, так что рН не изменится. 
Добавление сильной кислоты приведет к превращению некоторой 
части ацетат-ионов в уксусную кислоту. Добавление основания, 
наоборот, переведет часть уксусной кислоты в соль. Отношение 
концентраций кислоты и соли изменится. Но по-прежнему 
равновесие диссоциации уксусной кислоты будет подавляться 
присутствием соли. Изменение рН, вызванное добавлением 
сильной кислоты или основания к буферному раствору, станет 
меньшим, чем в случае добавления этих веществ к воде.  
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Для раствора, содержащего слабое основание (с 

концентрацией Cb) и его соль (с концентрацией Cs), например, 
раствора аммиака (гидроксида аммония NH4OH) и хлорида 
аммония NH4Cl (аммиачный буферный раствор), аналогичные 
рассуждения обнаруживают факт подавления диссоциации 
основания катионами аммония. Это означает, что [NH4

+] = Cs и 
[NH4OH] = Cb. В результате подстановки концентраций основания 
и соли в выражение для константы диссоциации слабого основания 
получается формула для расчета рН:  

 

b

s
b C

OHC
OHNH
OHNHK ][

][
][][

4

4
−−+

== , 
 

откуда  
 

s

bb

C
CKOH =− ][ ,   

bb

sww

CK
CK

OH
KH == −

+

][
][  

 

и  
 

sbbw pCpCpKpKpH +−−= .  
 

Поведение ацетатного буферного раствора при добавлении к 
нему воды, кислоты и основания аналогично поведению ацетатного 
буферного раствора.  

 
Замечание. При решении задач на расчет рН буферного 

раствора проводится подстановка в одну из полученных формул.  
 
Пример.  
К 200 мл 0.3 М раствора НСООН прибавлено 400 мл 0.03 М 

раствора HCOONa. Вычислите рН раствора, если Ka = 1.8 · 10−4. 
Соль в растворе диссоциирована полностью. 

Решение.  
При смешивании растворов происходит их взаимное 

разбавление. Обозначим 1 – исходный раствор муравьиной 
кислоты, 2 – исходный раствор формиата натрия, 3 – полученный 
буферный раствор. Условия материального баланса по муравьиной 
кислоте и формиату натрия будут иметь вид: 
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311 VCVC a=       и      322 VCVC s=    
 

соответственно. Полагая, что смешивание разбавленных растворов 
не приводит к изменению объема, 
 

млVVV 600213 =+= , 
 

рассчитаем Ca и Cs и подставим их значения в формулу для рН 
буферного раствора, образованного слабой кислотой и ее солью: 
 

М
мл
млM

V
VCCa 1.0

600
2003.0

3

11 =⋅== ,  
 

М
мл
млM

V
VCCS 02.0

600
40003.0

3

22 =⋅== ,  
 

05.3
02.0

1.0108.1lglg
4

=
⋅⋅

−=−=
−

S

aa

C
CKpH .  

 

Ответ: рН = 3.05.  
 
Равновесие осаждения-растворения. Рассмотрим процесс 

перехода в раствор малорастворимого сильного электролита 
 

)()()( рyBрxAтBA xy
yx

−+ +→  
 

Термодинамическая константа равновесия этого процесса, 
включающая равновесные концентрации ионов,  

 

ПРBAK yxxyo == −+ ][][  
 

называется произведением растворимости. Уравнение изотермы 
реакции для этого процесса позволяет сформулировать условие 
выпадения и растворения осадка. Так,  
 

ПКRTПРRTBARTПРRTG yxxy
r lnln][]ln[ln +−=+−=∆ −+ , 

 

где  
 

yxxy BAПК ][][ −+=  –  
 

произведение фактических концентраций ионов, для которых 
рассчитывается изменение функции Гиббса ΔrG.  
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Условием протекания реакции в прямом направлении, 
а именно, в направлении перехода осадка в раствор, является 

 

0<∆ Gr , что соответствует ПРПК < . 
 

(условие растворения осадка). 
В противоположном случае 
 

0>∆ Gr , что соответствует ПРПК > , 
 

протекание реакции в прямом направлении невозможно. В этих 
условиях возможен обратный процесс – образование осадка.  

Если  
 

0=∆ Gr , или ПРПК = ,  
 

осадок и раствор находятся в термодинамическом равновесии.  
 
Замечание. При решении задач обозначают si – растворимость 

(в моль/л) каждого из указанных в условии малорастворимых 
веществ и, пользуясь таблицей, выражают равновесные 
концентрации ионов, которые далее подставляют в выражение для 
ПР. 

 
 
 
Пример 1. Произведение растворимости сульфата серебра 

ПР(Ag2SO4) = 2 · 10−5 при 20 °C. Рассчитайте растворимость этой 
соли при заданной температуре. 

Решение.  
Пусть s – растворимость сульфата серебра (в моль/л). Выразим 

равновесные концентрации ионов: 
 

Ag2SO4 → 2Ag+ + SO4
2− 

 

 Ag2SO4 Ag+ SO4
2− 

Было s 0 0 
Реагировало −s +2s +s 
Стало 0 +2s +s 

 
5322

4
2 1024)2(][][ −−+ ⋅==⋅== sssSOAgПР . 
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Отсюда  
 

)/(0171.0
4
102

4
3

5
3 лмольПРs =

⋅
==

−

. 
 

Ответ: 0.0171 моль/л.  
 
 
Пример 2. Рассчитайте концентрацию ионов Ag+ в 

насыщенном растворе Ag2CrO4, содержащем 0.1 моль/л K2CrO4. 
Произведение растворимости ПР(Ag2CrO4) = 1.1 · 10−12. 

Решение.  
Пусть s – растворимость хромата серебра (в моль/л). Выразим 

равновесные концентрации ионов, приняв во внимание, что 
начальная концентрация хромат ионов определяется присутствием 
хромата калия. 

 

Ag2CrO4 → 2Ag+ + CrO4
2− 

 

 Ag2CrO4 Ag+ CrO4
2− 

Было s 0 0.1 
Реагировало −s +2s +s 
Стало 0 +2s 0.1 + s 

 
1222

4
2 101.1)1.0()2(][][ −−+ ⋅=+⋅== ssCrOAgПР . 

 

Упростим это выражение. Положим, что s << 0.1, выполним 
расчеты и проверим, является ли это допущение верным. Это 
предположение означает, что в сумме 0.1 + s вторым слагаемым 
можно пренебречь. Теперь растворимость s находится просто: 
 

1222 101.11.0)2()1.0()2( −⋅=⋅≈+⋅= sssПР . 
 

)/(1032.3
1.0

101.12 6
12

лмольs −
−

⋅=
⋅

= , лмольs /1066.1 6−⋅= . 
 

Поскольку найденное значение растворимости на несколько 
порядков меньше 0.1, то принятое ранее допущение оказалось 
верным. Поэтому расчет можно считать законченным.  

Ответ: 1.66 · 10−6 моль/л.  
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Равновесие комплексообразования. Ионы металлов М 

способны располагать (координировать) вокруг себя частицы L, 
образуя внутреннюю (координационную) сферу комплексного 
(координационного) соединения MLn.  

Частица M называется комплексообразователем. Она является 
акцептором электронной пары, или кислотой по Льюису. Частица L 
является лигандом. Лиганд выступает в роли донора электронной 
пары, или основания по Льюису. Значение n, определяемое числом 
электронных пар, соединяющих комплексообразователь и лиганды, 
называется координационным числом.  

Например, в реакции  
 

Fe3+ + 6CN− → [Fe(CN)6]3− 
 

комплексообразователем является ион железа, лигандами – цианид-
ионы, координационное число равно 6.  

Если внутренняя сфера обладает зарядом, то 
электронейтральность комплексного соединения за счет заряда 
внешней сферы, например, ионами калия в формульной единице 
красной кровяной соли K3[Fe(CN)6]. 

В водном растворе диссоциация внешней сферы происходит 
практически нацело, а внутренняя сфера обычно диссоциирует 
частично. 

Процессы образования и диссоциации внутренней сферы 
описываются ступенчатыми и общими константами образования. 
Ступенчатые константы образования K отвечают реакции 
присоединения одного лиганда к формирующемуся комплексу: 

 
 

M + L → ML               
][][

][
1 LM

MLK = , 
 

ML + L → ML2           ][][
][ 2

2 LML
MLK = , 

 

ML2 + L → ML3          ][][
][

2

3
3 LML

MLK = , 
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и далее до достижения n. Константа равновесия, 
записанная для суммы нескольких последовательно взятых 
уравнений, представляет собой общую константу образования β: 

Константа равновесия, записанная для суммы первых двух 
уравнений, имеет вид: 

 

M + 2L → ML2          212
2

2 ][][
][ KK

LM
ML

==β , 
 

для суммы первых трех  
 

M + 3L → ML3           3213
3

3 ][][
][ KKK

LM
ML

==β . 
 

Аналогично для любого n 
 

M + nL → MLn           nnn KKK
LM

ML ...
][][
][

21
3 ==β . 

 

Величина, обратная βn, называется константой нестойкости 
комплексного соединения. Она отвечает равновесию: 

 

MLn → M + nL            
][
][][1

.
n

n

n
нест ML

LMK ==
β

. 

 
Замечание. При решении задач пользуются приемами, 

применявшимися для гомогенного химического равновесия, т.е. 
выражают равновесные концентрации частиц через исходные, 
составляя таблицу, и формируют величину константы равновесия 
из равновесных значений концентраций. 

 
 
Пример. Рассчитайте концентрацию ионов кадмия в 0.1 М 

растворе [Cd(NH3)4](NO3)2, содержащем 0.2 моль/л аммиака. 
Константа нестойкости иона [Cd(NH3)4]2+ равна 7.5 · 10−8. 

Решение.  
Выразим равновесные концентрации через исходные. 

Принимаем во внимание, что, во-первых, внешняя сфера 
комплексного соединения диссоциирует полностью, так что 
концентрация комплексных катионов перед началом диссоциации 
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внутренней сферы равна 0.1 М и, во-вторых, диссоциация 
комплексных ионов протекает в растворе, содержащем аммиак.  

 

Cd(NH3)4
2+ → Cd2+ + 4NH3. 

 
 Cd(NH3)4

2+ Cd2+ NH3 
Было 0.1 0 0.2 
Реагировало −x +x +4x 
Стало 0.1 − x x 0.2 + 4x 

 
8

4

2
43

4
3

2

105.7
1.0

)42.0(
])([
][][ −

+

+

⋅=
−
+⋅

==
x

xx
NHCd

NHCdKнест . 

 

Нахождение переменной x непосредственно из этого 
уравнения требует применения численных методов. Упростим 
задачу, сделав допущение о том, что x << 0.1. Это означает, что 
слагаемыми 4x в числителе и x в знаменателе можно пренебречь по 
сравнению с 0.2 и 0.1 соответственно. После окончания решения 
нужно будет проверить справедливость принятого допущения.  

Предположение о малости x оказалось продуктивным, и 
задача свелась к уравнению первой степени: 

 

8
4

105.7
1.0
2.0 −⋅=

⋅
=

xKнест , 
 

откуда x = 4.7 · 10−6. Полученное значение x на несколько порядков 
меньше 0.1, так что принятое допущение верно.  

Ответ: концентрация ионов кадмия 4.7 · 10−6 моль/л.  
 
 
 
Предсказание возможности протекания обменных ионных 

реакций в растворах. Приближенная оценка возможности 
протекания ионных реакций основана на значении константы 
равновесия предполагаемой ионной реакции. Рассуждение сводится 
к следующим этапам.  

1. Записывают уравнение реакции в сокращенной ионной 
форме (формулируют версию, подлежащую проверке). 

2. Определяют значение эквивалентного множителя z0 этого 
процесса.  
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3. Составляют выражение для константы равновесия KC, 
пользуясь объединенной системой стандартных состояний.  

4. Сводят это выражение к табличным значениям констант 
равновесия элементарных равновесий (ионному произведению 
воды Kw, константам диссоциации кислот и оснований Ka и Kb, 
произведениям растворимости ПР, константам образования 
комплекса Ki или βi или константам нестойкости Кнест), проводя 
домножение и числителя, и знаменателя на концентрацию 
подходящих ионов.  

5. Подставляют в полученное выражение значения констант 
элементарных равновесий и рассчитывают сначала KC, а далее – 
величину  

 

0

lg
z
KP C= . 

 

6. Проверяют, к какому интервалу относится значение P. Если 
P > 0, то заданная ионным уравнением реакция протекает с 
высоким выходом без применения избытка реагентов. Если P < −2, 
то реакция практически не протекает даже в случае применения 
избытка реагентов. Если −2 < P < 0, то реакция возможна в избытке 
реагентов.  

Значения −2 и 0 являются условными. Первая соответствует 
100-кратному эквивалентному избытку реагентов, вторая – 
эквивалентному паритету участников реакции.  

 
Пример. Покажите расчетом, что сульфид железа растворяется 

в сильных кислотах.  
Решение.  
Действие сильных кислот-неокислителей на FeS отражается 

уравнением: 
 

FeS + 2H+ → Fe2+ + H2S. 
 

Эквивалентный множитель z0 = 2. Константа равновесия имеет 
вид: 

 

2
2

2

][
][][

+

+

=
H

SHFeKC . 
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Выразим константу равновесия через константы 
элементарных равновесий. Поскольку представленные в ионном 
уравнении вещества должны найти отражение в KC, то эта величина 
должна содержать произведение растворимости сульфида железа и 
константы диссоциации сероводородной кислоты. Руководствуясь 
этим соображением, домножим числитель и знаменатель на 
концентрацию сульфид-ионов. После этого ожидаемые выражения 
произведения растворимости и константы диссоциации можно 
будет узнать: 

 

)(
)(

][][
][][][

][
][][

221
22

2
2

2

2
2

2

SHKK
FeSПР

SH
SSHFe

H
SHFeK

aa
C === −+

−+

+

+

. 
 

Найдя в справочнике необходимые значения произведения 
растворимости и ступенчатых констант диссоциации (в учебных 
задачах эти значения будут в условии), рассчитаем P: 

 

600
101106

106.3
)(

)(
148

19

221
=

⋅⋅⋅
⋅

== −−

−

SHKK
FeSПРK

aa
c , 

 

39.1
2
600lglg

0
===

z
KP c . 

 

Поскольку P > 0, причем с заметным запасом, то заданная 
выше реакция протекает в прямом направлении без применения 
избытка реагентов.  


