
 

 

Электролиты – вещества, расплавы и растворы которых прово-

дят электрический ток. 

В водном растворе электролиты диссоциируют на катионы (+) и 

(–) заряженные ионы. Процесс распада электролита на ионы в водных 

растворах и расплавах называется электролитической диссоциацией 

(теория электролитической диссоциации Аррениуса, 1887 г.).  

Степень диссоциации является количественной характеристикой 

электролитической диссоциации. Она показывает долю распавшихся 

молекул от общего числа молекул: 

общ.

дис.

N

N
α  . 

Измеряется в долях единицы или в %. 

Степень диссоциации зависит от концентрации электролита и 

температуры. Чем меньше концентрация и выше температура, тем 

больше α. 

Константа диссоциации характеризует обратимость диссоциации 

в растворах слабых электролитов. 

Для кислоты  НА⇄ Н
+
 + А  :     

[HA]

]][A[H
К



д . 

Для основания ROH  ⇄  R
+
 + OH  :  

[ROH]

]][OH[R
К



д  

Закон разбавления Оствальда: степень диссоциации обратно про-

порциональна концентрации слабого электролита. 

КД≈α
2
С   и    MД /CКα  ; 

[H
+
] = α·CM(сл. к-ты.); 

[OH
–
] = α·CM(сл. осн.). 

С точки зрения электролитической диссоциации кислоты – это 

электролиты, которые в водных растворах диссоциируют на катионы 

водорода (Н
+
) и анионы кислотных остатков. Число Н

+
 определяет 

основность кислот. 

Одноосновные кислоты диссоциируют в одну стадию: 

HNO3 ⇄ H
+
 + NO 

3 . 
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Двух- и многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато: 

I. H2CO3 ⇄ H
+
 + HCO 

3 ; 

II. HCO 
3

 ⇄  H
+
 + CO 2

3 . 

По первой ступени кислоты диссоциируют в большой степени. 

Основания – это электролиты, которые в водных растворах дис-

социируют на анионы гидроксогрупп (ОН  ) и катионы основных 

остатков. 

Число ОН
-
 определяет кислотность оснований. Однокислотные 

основания диссоциируют в одну стадию: 

NaOH ⇄   Na
+
 + OH  . 

Двух– и многокислотные основания диссоциируют ступенчато: 

I. Ca(OH)2 ⇄   CaOH
+
 + OH  ; 

II. CaOH
+ ⇄   Ca

2+
 + OH  . 

Соли – это электролиты, которые в водных растворах диссоции-

руют на катионы основных и анионы кислотных остатков: 

KNO3 ⇄   K
+
 + NO 

3 . 

Средние соли диссоциируют в одну стадию: 

Al2(SO4)3 ⇄   2Al
3+

 + 3SO 2
4 . 

Кислые и основные соли диссоциируют ступенчато: 

I. Ca(HCO3)2 ⇄ Ca
2+

 + 2HCO 
3 ; 

II. HCO 
3  ⇄ H

+
 + CO 2

3 ; 

I. CaOHCl ⇄ CaOH
+
 + Cl  ; 

II. CaOH
+ ⇄ Ca

2+
 + Cl  . 

Электролиты подразделяются на сильные (α > 0,3 (30%)) и слабые 

электролиты (α < 0,3 (30%)). 
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Примеры сильных электролитов: галогенводородные кислоты 

(HCl, HBr, HI), H2SO4, HNO3, HClO4, HMnO4, гидроксиды щелочных 

и щелочноземельных металлов (щелочи), почти все соли и т.д. 

Слабые электролиты – H2S, H2CO3, H2SiO3, HF, CH3COOH, фе-

нол, нерастворимые основания и т.д. 

 

Ионное произведение воды, водородный показатель 

Вода – очень слабый электролит:  

2H2O⇄H3О
+
+OH  . 

Для простоты:   H2O⇄H
+
+OH  . 

Экспериментально-расчетными методами установлено: 

16

2

O2H 108,1
]OH[

]OH][H[
K 



 . 

В 1 л воды:   55,56
18

1000
OH2   моль/л. 

Следовательно: H
+
OH    1,810

–16
∙55,56,  

отсюда, H
+
  OH    1∙10

–14
 – ионное произведение воды КW,  

т.е. КW = 1·10
-14

. 

В нейтральных растворах:  

H
+
=OH  =

14101  = 1·10
–7 

моль/л. 

Следовательно, для нейтральной среды H
+
= 1·10

-7
,  

для кислой среды  H
+
  1·10

-7 
, 

для щелочной H
+
  10

-7
 моль/л. 

]OH[

10
]H[

14




   или 

]H[

10
]OH[

14




  . 

 

Водородный показатель рН: рН = –lgH
+
. 

Гидроксильный показатель рОН: рOН = – lgOH
–
. 

pH + pOH = 14. 
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В нейтральной среде  

H
+
=[OH  ] = 1·10

–7
; рН = 7; pOH = 7; 

в кислой среде H
+
  1·10

–7
, рН  7; 

в щелочной среде H
+
  1·10

–7
, рН  7. 

 

Реакции ионного обмена 

Реакциями ионного обмена называются реакции, в результате 

которых выпадает осадок, выделяется газ или образуется малодиссо-

циирующее вещество. Обменные реакции протекают без изменения 

степени окисления элементов.  

Уравнения реакций ионного обмена записываются в молекуляр-

ной, полной ионной и сокращенной ионной формах. Формулы силь-

ных электролитов записываются в виде ионов, а формулы остальных 

веществ (нерастворимых, газообразных или малодиссоциируемых) 

записываются в виде молекул. 

Например, для реакции взаимодействия растворов сульфата меди 

(II) и гидроксида натрия: 

молекулярное уравнение 

CuSO4 + 2NaOH → Cu(OH)2↓ + Na2SO4; 

полное ионное уравнение 

Cu
2+

 + SO 2
4  +2Na

+
 + 2OH

–
 → Cu(OH)2↓ + 2Na

+
 + SO 2

4 ; 

сокращенное ионное уравнение 

Cu
2+

 + 2OH
– 
→ Cu(OH) 2↓. 

 Частным случаем реакций ионного обмена являются реакции 

гидролиза солей. 

Гидролизом солей называется обменная реакция ионов соли с во-

дой с образованием слабого электролита. 

Характер протекания гидролиза зависит от природы солей. 

Гидролиз по аниону в растворах солей сильного основания и 

слабой кислоты. Количество стадий определяется основностью кис-

лоты. 
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Na2CO3             NaOH – сильное основание  

                                         H2CO3 – слабая двухосновная кислота 

Na2CO3 ⇄ 2Na
+
 + CO

2
3 . 

I стадия:  

ионно-молекулярное уравнение 

CO
2

3  + HOH ⇄ HCO 
3  + OH  ;        рН ˃ 7; среда щелочная 

молекулярное уравнение 

Na2CO3+H2O ⇄ NaHCO3 + NaOH. 

II стадия:  

HCO 
3  + НОН ⇄ H2CO3 + ОH  ;    рН ˃ 7; среда щелочная 

NaHCO3 + H2O ⇄ H2CO3 + NaOH. 

 

Гидролиз по катиону в растворах солей слабого основания и 

сильной кислоты.  Количество стадий определяется кислотностью 

основания. 

 

 MnSO4             Mn(OH)2 – слабое двухкислотное основание  

                                         H2SO4 – сильная кислота 

MnSO4 ⇄ Mn
2+

 + SO
2

4 . 

I стадия:  

Mn
2+

 +HOH ⇄ (MnOH)
+
 + H

+
;              рН  7; среда кислая 

2MnSO4 +2H2O ⇄ (MnOH)2SO4 + H2SO4. 

II стадия:  

(MnOH)
+
 + HOH ⇄Mn(OH)2 + H

+
;       рН  7; среда кислая 

(MnOH)2SO4 +2H2O ⇄ 2Mn(OH)2 + H2SO4. 

 



 

6 

 

Гидролиз по катиону и аниону в растворах солей слабого осно-

вания и слабой кислотой протекает необратимо в одну стадию, неза-

висимо от основности кислоты и кислотности основания.  

(NH4)2PO4             NH4OH – слабое основание  

                                                H3PO4 – слабая кислота 

(NH4)3PO4 ⇄ 3NH

4  + PO

3
4 . 

3NH

4  + PO

3
4  + 3HOH = 3NH4OH + H3PO4. 

(NH4)3PO4 + 3H2O = 3NH4OH + H3PO4. 

В зависимости от соотношения констант диссоциации кислоты и 

основания, которыми образована данная соль, растворы солей такого 

типа могут иметь слабокислую или слабощелочную среду. В общем 

случае в растворе рН ≈ 7. 

Соль сильного основания и сильной кислоты гидролизу при 

обычных условиях не подвергается. Образующиеся ионы Н
+
 и ОН   

взаимно нейтрализуются, в растворе рН ≈ 7. 
 

Совместный гидролиз двух солей: 

2AlCl3 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2Al(OH) 3 + 3CO2 + 6NaCl; 

Cr2(SO4)3  + 3Na2S + 3H2O = 2Cr(OH) 3 + 3H2S + 3Na2SO4; 

2Mg(NO3)2 + 2Na2CO3 + H2O = (MgOH)2CO3 + CO2 + 4NaNO3. 

 

Согласно принципу Ле-Шателье, гидролиз усиливается: 

1) при повышении температуры, поскольку гидролиз – эндотер-

мический процесс; 

2) при разбавлении раствора соли, т.к. при этом повышается сте-

пень гидролиза; 

3) при гидролизе солей по катиону добавление некоторого объе-

ма щелочи смещает равновесие в сторону продуктов гидролиза; при 

гидролизе солей по аниону наоборот – прибавление кислоты усили-

вает гидролиз; 

4) при проведении совместного гидролиза двух солей. 
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Задача 1. Напишите уравнение реакции гидролиза сульфата цин-

ка в ионной и молекулярной формах. Укажите реакцию среды. 

Решение. Сульфат цинка образован слабым двухкислотным ос-

нованием Zn(ОН)2 и сильной кислотой Н2SO4. Если слабый электро-

лит, образующий соль, подвергается ступенчатой диссоциации, то 

гидролиз идет ступенчато. В данном случае –2 ступени гидролиза по 

катиону Zn
2+

. 

ZnSO4 ⇄ Zn
2–

 + SO 2
4 . 

I ступень  

Zn
2+

 + Н
+
ОН   ⇄ ZnOH

+
 + H

+
; 

2ZnSO4 + 2Н2О ⇄ (ZnOH)2SO4 + Н2SO4. 

Образуется основная соль – гидроксосульфат цинка. 

II ступень 

ZnOH
+
 + Н

+
ОН   ⇄ Zn(OH)2 + H

+
; 

(ZnOH)2SO4 + 2Н2О ⇄ 2Zn(OH)2 +Н2SO4. 

Среда кислая, так как идет накопление катионов водорода. 

Преимущественно соли гидролизуются по I ступени. 

Задача 2. Какая из приведенных солей – Na2CO3, AlCl3, K2SO4 – 

при гидролизе по I ступени образует кислую соль? 

Решение. В состав кислой соли входит катион водорода (Н
+
) в 

кислотном остатке. Следовательно, необходимо выбрать соль, обра-

зованную слабой двухосновной кислотой. Именно в этом случае гид-

ролиз идет по аниону, который отщепляет Н
+
 из молекул воды, и на 

первой ступени гидролиза образуется кислая соль. 

Из указанных солей только карбонат натрия образован слабой 

двухосновной кислотой Н2СО3. Запишем уравнения реакции гидроли-

за по первой ступени: 

Na2СО3 ⇄ 2Na
+
 + СО

2
3 . 
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I ступень
 

СО 2
3  + Н

+
ОН   ⇄ НСО 

3 + ОН  ; 

Na2СО3 + Н2О  ⇄ NaHCO3 + NaOH. 
                                      кислая соль  

                                      (гидрокарбонат натрия) 

Среда щелочная. 

Задача 3. Какая из приведенных солей подвергается полному 

гидролизу AlCl3, Na2S или Al2S3? Можно ли получить водный раствор 

этой соли? 

Решение. Полному гидролизу подвергаются соли, образованные 

слабым основанием и слабой кислотой. Такая соль – сульфид алюми-

ния Al2S3. Гидролиз идет в одну ступень и до конца, с образованием 

осадка и газа: 

Al2S3 + 6H2O → 2Al (OH)3↓ + 3H2S↑. 

Водные растворы солей, образованных слабым основанием и 

слабой кислотой, получить нельзя, так как они разлагаются водой. 

 

Задачи для самостоятельного решения 

1. Составьте схему ступенчатой диссоциации соединений: H3PO4, 

Al(OH)3, KHCO3. 

2. Рассчитайте концентрацию ионов [H
+
] и рН в растворах, если 

концентрация ионов [OH  ] (моль/л) составляет: а) 3,45∙10
–7

;  

б) 4,67∙10
–3

; в) 10
–11

. 

3. Какие из перечисленных ниже солей подвергаются гидролизу и 

как протекает этот процесс в каждом отдельном случае: а) сульфид 

аммония; б) хлорид меди (II); в) сульфат магния; г) фосфат лития; д) 

бромид алюминия; е) сульфат натрия. 

4. Какая из приведенных ниже солей обладает большей степенью 

гидролиза: а) цианид аммония или ацетат аммония; б) сульфат желе-

за(II) или сульфат железа (III)? Приведите мотивированный ответ и 

уравнения гидролиза указанных солей. 
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