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ВВЕДЕНИЕ 
Предлагаемые методические указания предназначены для 

студентов технических специальностей, изучающих общую хи-
мию. 

Цель данных методических указаний – помочь студентам 
изучить основные положения теории электролитической диссо-
циации, характер диссоциации воды, кислот, оснований, солей в 
воде, понятие степень и константа диссоциации электролитов, по-
нятие ионного произведения воды, водородного показателя среды, 
механизм процесса гидролиза, освоить понятие степени и констан-
ты гидролиза, факторы, влияющие на смещение равновесия реак-
ций гидролиза солей. 

В методические указания включены краткие теоретические 
положения изучаемой темы, типовые примеры, индивидуальные 
задания для самостоятельной работы, а также вопросы для само-
подготовки. 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ ПОДГОТОВКИ 
1. Какие вещества относятся к группе электролитов? Меха-

низм распада электролитов на ионы.  
2. Диссоциация кислот, основания, солей (средних, основных, 

кислых, двойных). Ступенчатая диссоциация. 
3. Степень и константа электролитической диссоциации. За-

висимость их от различных факторов. Состояние сильных и слабых 
электролитов в растворах. Закон Оствальда. 

4. Реакции обмена в растворах электролитов. Направление 
протекания реакций ионного обмена. Составление уравнений реак-
ций обмена в молекулярной и ионно-молекулярной формах. 

5. Произведение растворимости. Условия, необходимые для 
образования осадка и его растворения. 

6. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. Понятие о 
водородном показателе среды (рН). Методы определения рН сре-
ды. 

7. Гидролиз солей. Типичные случаи гидролиза солей. Меха-
низм гидролиза солей разных групп: по катиону, по аниону, по ка-
тиону-аниону. 

8. рН растворов солей различных типов. 
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9. Составление уравнений гидролиза солей в молекулярной и 
ионно-молекулярной формах. 

10. Понятия степени и константы гидролиза. Расчѐт данных 
величин. 

11. Влияние на равновесие реакции гидролиза внешних фак-
торов (разбавления, температуры, рН среды). 

 
БИБЛИОГРАФИЧЕСКИЙ СПИСОК 
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ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ. СЛАБЫЕ И 
СИЛЬНЫЕ ЭЛЕКТРОЛИТЫ 

Большинство химических реакций протекают в растворах. 
Наиболее универсальным растворителем является вода, что объяс-
няется еѐ уникальными физико-химическими свойствами, большой 
химической активностью и доступностью. 

При растворении в воде, как в одном из полярных раствори-
телей, вещества претерпевают значительные изменения, в ряде 
случаев это проявляется в электрической проводимости. 

Химически чистая вода практически не проводит электриче-
ский ток. Водные растворы большинства органических соединений 
(спиртов, альдегидов, кетонов, углеводов) также не проводят ток. 
Растворы же большинства неорганических соединений (солей, ки-
слот, оснований) электропроводны. 

Вещества придают раствору электропроводимость, если они 
состоят из ионов или из молекул, способных при растворении рас-
падаться на ионы. Такие соединения называются электролитами. 
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Вещества, растворы или расплавы которых не проводят электриче-
ский ток, называются неэлектролитами. 

Проводимость электролитов определяется подвижностью ио-
нов и принципиально отличается от проводимости металлов. Элек-
тролиты считаются проводниками второго рода. 

Процесс распада вещества на ионы называют электролити-
ческой диссоциацией. При растворении электролита диполи воды 
за счѐт ориентационного или ион-дипольного взаимодействия при-
тягиваются к полярным молекулам или к ионам растворяемого ве-
щества. Полярные  молекулы в силовом поле окружающих их ди-
полей растворителя поляризуются, и вследствие сильного смеще-
ния связывающих электронов связь становится ионной. Происхо-
дит ионизация молекулы, а затем диссоциация с образованием сво-
бодных ионов. Подготовительным этапом электролитической дис-
социации является сольватация вещества – взаимодействие частиц 
растворителя с растворяющемся веществом. Если растворителем 
является вода, процесс сольватации называется гидратацией.  

В результате диссоциации образуются катионы (положитель-
но заряженные ионы) и анионы (отрицательно заряженные ионы), 
суммарный заряд которых равен нулю. Каждый ион в водном рас-
творе окружѐн гидратной оболочкой, состоящей из молекул воды, 
чтобы показать еѐ наличие в уравнение вводят aq: NaCl = Na+ (aq) + 
Clˉ (aq). Однако для удобства в уравнении воду можно не указы-
вать:  NaCl = Na+ + Clˉ. 

Сильные электролиты диссоциируют полностью и в растворе 
находятся в виде ионов. Процесс диссоциации сильного электроли-
та принято считать необратимым.  

ПРИМЕР 1 
Определите концентрацию ОН− в 0,05 М растворе Ва(ОН)2. 
РЕШЕНИЕ 
Составляем уравнение диссоциации Ва(ОН)2: 
Ва(ОН)2 → Ва2+ + 2ОН−. 
Согласно уравнению реакции,  
из                1 моль Ва(ОН)2 образуется 2 моль ОН−,  
тогда из      0,05 моль Ва(ОН)2 образуется  х моль ОН−. 
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моль
моль

мольмольх 1,0
1

205,0



  

Вещества, диссоциирующие незначительно, являются слабы-
ми электролитами, и в растворах в основном представлены моле-
кулами и только частично ионами.  

Сила электролита, его способность распадаться на ионы, мо-
жет быть охарактеризована при помощи степени диссоциации (α). 
Эта величина показывает отношение молярной концентрации про-
диссоциировавших молекул (СД) к исходной молярной концентра-
ции растворѐнных молекул (С0). 

0С
C Д

                                                                     (1) 

Степень диссоциации может быть выражена в долях или про-
центах. 

Степень диссоциации сильных электролитов принимает зна-
чения от 100% до 33%, при α < 3% электролиты – слабые, при зна-
чениях α от 3% до 33% - средней силы. 

К сильным электролитам относятся растворимые основания, 
кроме гидроксида аммония, соли, некоторые кислоты (например, 
HNO3, H2SO4, HCl, HBr, HJ, H2Cr2O7, HClO4, HClO3, KMnO4 H2SeO4 
и т.д.). Слабыми электролитами являются трудно растворимые ос-
нования, NH4OH, некоторые кислоты (например, H2CO4, HNO2, 
H2SO4, H2SiO3, H2SO3, H2S, HOCl, HF, HCN и т.д.). Ортофосфорная 
кислота H3РO4 является средним по степени диссоциации электро-
литом. 

Степень диссоциации электролита зависит и от природы рас-
творителя. Одно и тоже вещество в зависимости от растворителя 
может быть и сильным электролитом, и слабым электролитом, и 
неэлектролитом. Например, HBr в воде проявляет свойства сильно-
го электролита, а в 100% уксусной кислоте становится электроли-
том слабым. 

В растворах слабых и средних по силе электролитов устанав-
ливается равновесие между образующимися ионами и недиссоции-
ровавшими молекулами, например,  HNO2 ↔ H+ + NO2

–.  В виду 
обратимости диссоциация таких электролитов подчиняется прин-
ципу Ле-Шателье. Одним из способов повышения диссоциации 
слабого электролита является разбавление раствора. Уменьшение 
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степени диссоциации может быть вызвано добавлением в раствор 
электролита одноимѐнных ионов. Так, при добавлении  к раствору 
уксусной кислоты еѐ соли (например, ацетата натрия), повышается 
концентрация ацетат-ионов и равновесие процесса СН3СООН ↔ 
СН3СОО− + Н+ смещается влево. Уксусная кислота будет находит-
ся в растворе преимущественно в виде молекул. 

Равновесие реакции диссоциации слабых электролитов харак-
теризуется константой равновесия – константой диссоциации 
(КД): 

   
 2

2

HNO
NOНК Д

 
                                                                    (2) 

где  [H+], [NO2
–] – равновесные концентрации ионов, моль/л;   

[HNO2] – равновесная концентрация недиссоциировавших мо-
лекул, моль/л. 

Электролит считается сильным, если КД > 10-2.  
Значение константы диссоциации не зависит от концентрации 

электролита, а зависит от его природы и температуры. 
Таким образом, диссоциирующая способность слабого элек-

тролита описывается двумя величинами – степенью и константой 
диссоциации. Две эти характеристики связаны законом разбавле-
ния, установленным В. Оствальдом (1888г.): степень диссоциации 
слабого электролита увеличивается при разбавлении раствора об-
ратно пропорционально корню квадратному из его молярной кон-
центрации. 










1
0

2 СК Д                                                                  (3) 

где С0 – молярная концентрация раствора. 
Если α < 0,01, то для расчѐтов можно использовать прибли-

жѐнное соотношение 0
2 СК Д  .                                                (4) 

ПРИМЕР 2 
Определите концентрацию ионов ОН− в 0,01 М растворе гид-

роксида аммония (КД (NH4OH) = 1,77.10–5). 
РЕШЕНИЕ 
Решение 1. Используя закон разбавления, находим степень 

диссоциации NH4OH. 
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0С
К Д

 ;       042,0
10

1077,1
2

5









  

Находим концентрацию диссоциировавших частиц. 

0С
C Д

 ;    0СС Д  ;    ./102,4 4 лмольС Д
  

Согласно уравнению реакции  С (ОН−) = СД = 4,2.10-4 моль/л. 
Решение 2. Концентрацию ионов ОН− также можно вычис-

лить, пользуясь соотношением    0)( СКОНС Д                 (5); 
лмольОНС /102,4101077,1)( 425   .  

В случае наличия в молекуле двух или более связей, которые 
ионизируются с последующей диссоциацией, процесс распада на 
ионы протекает ступенчато и для каждой ступени определяется 
значение константы диссоциации, например, 

I. Н2СО3 ↔ Н+ + НСО3
–,          КД

/ = 4,5.10–7; 
II. НСО3

− ↔ Н+ + СО3
2−,          КД

// = 4,8.10–11 
или    I. Pb(OH)2 ↔ PbOH+ + OH−,    КД

/ = 9,55.10–4 
II. PbOH+ ↔ Pb2+ + OH−,          КД

// = 3,0.10–8. 
При этом константа диссоциации для каждой последующей 

стадии всегда меньше, чем для предыдущей, т.к. увеличение заряда 
диссоциирующей частицы затрудняет выход из неѐ иона с проти-
воположным зарядом. 

Сильные многоосновные кислоты и многокислотные щѐлочи 
диссоциируют по I ступени как сильные электролиты, а по II сту-
пени – как электролиты средней силы. 

 
РЕАКЦИИ ИОННОГО ОБМЕНА 

Наличие зарядов на частицах вещества (ионах) придают им 
высокую химическую активность. При смешивании растворов раз-
личных электролитов находящиеся в них ионы противоположного 
заряда могут ассоциировать в молекулы, комплексы или кристаллы 
нового вещества. Реакции, заключающиеся в обмене ионами между 
различными электролитами, называются реакциями ионного об-
мена, например,  
FeCl3 + 3KOH = Fe(OH)3 + 3KCl  или   HCl + NaOH = NaCl  + H2O. 
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Отличительной чертой обменных реакций является сохране-
ние элементами всех веществ степеней окисления. Эти реакции 
протекают с высокими скоростями.  

При обменных взаимодействиях в растворах электролитов 
равновесие смещается в сторону образования трудно растворимых, 
газообразных или малодиссоциирующих веществ. Такие реакции 
протекают практически до конца. 

В тех случаях, когда слабые электролиты (или малораствори-
мые вещества) имеются как среди исходных веществ, так и среди 
продуктов реакции, равновесие реакции смещается в сторону обра-
зования наименее диссоциированных (растворимых) веществ. 

Так, при взаимодействии слабой кислоты СН3СООН и силь-
ного основания КОН     СН3СООН + КОН = СН3СООК + Н2О  в ре-
акции участвуют два слабых электролита - СН3СООН и H2O. При 
этом равновесие оказывается сильно смещенным в сторону образо-
вания более слабого электролита – воды константа диссоциации 
которой (1,8.10–16) значительно меньше константы диссоциации 
уксусной кислоты (1,8.10–5). Однако до конца такая реакция проте-
кать не будет. 

Сущность протекающих процессов наиболее полно выража-
ется при записи их в форме ионно-молекулярных уравнений. В та-
ких уравнениях слабые электролиты, мало растворимые соедине-
ния и газы записываются в молекулярной форме, а находящиеся в 
растворе сильные электролиты – в виде составляющих их ионов. 
Различают полное и сокращѐнное ионно-молекулярные уравнения. 
В первом указаны ионы и молекулы всех участвующих в реакции 
веществ, во втором частицы, образующие слабо диссоциирующее 
вещество. Например, реакция нейтрализации сильной кислоты 
сильным основанием HCl + NaOH = NaCl  + H2O выражается соот-
ветствующими полным H+ + Cl− +Na+ + OH− = Na+ + Cl− + H2O. Со-
кратив из него формулы  одинаковых ионов, получаем сокращѐн-
ное ионно-молекулярное уравнение: Н+ + ОН– = H2O. 

При составлении ионно-молекулярных уравнений следует 
учитывать, что трудно растворимыми веществами и слабыми элек-
тролитами могут быть как продукты реакции, так и реагенты. 
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ПРИМЕР 3 
Составьте уравнения реакций (в молекулярной и ионно-

молекулярной формах), происходящих в растворах между вещест-
вами: 

а) CaCO3 и HCl; 
б) NaNO2 и H2SO4; 
в) BaCl2 и K2SO4. 
Объясните для каждого случая, образование какого вещества 

обусловливает протекание реакции. 
РЕШЕНИЕ 
Составляем уравнения реакций в молекулярной форме. 
а) CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2↑; 
б) 2NaNO2 + H2SO4 = Na2SO4 + 2HNO2; 
в) BaCl2 + K2SO4 = BaSO4↓ + 2KCl. 
При составлении уравнений в ионно-молекулярной полной 

форме следует придерживаться правила: сильные и растворимые 
электролиты указывают в виде ионов – продуктов их диссоциации, 
а газообразные, трудно растворимые вещества, слабые электроли-
ты  - в молекулярной форме. После чего, сократив из уравнения 
формулы  одинаковых ионов, получаем сокращѐнное ионно-
молекулярное уравнение. 

Учитывая трудно растворимые, газообразные или малодиссо-
циирующих вещества (СО2 – газ, Н2О, HNO2 – слабые электроли-
ты, BaSO4 – трудно растворимое соединение) в реакциях, составля-
ем уравнения реакций в полной и сокращѐнной ионно-
молекулярных формах. 

а) Ca2+ + CO3
2− + 2H+ + 2Cl− = Ca2+ + 2Cl− + H2O + CO2↑ 

CO3
2− + 2H+ = H2O + CO2↑ 

б) 2Na+ + 2NO2
− + 2H+ + SO4

2− = 2Na+ + SO4
2− + 2HNO2 

2H+ + 2NO2
− = 2HNO2      или   H+ + NO2

− = HNO2 
в) Ba2+ + 2Cl − + 2K+ + SO4

2 − = BaSO4↓ + 2K+ + 2Cl − 
Ba2+ + SO4

2 − = BaSO4↓  
Протекание приведѐнных реакций практически до конца обу-

словлено образованием трудно растворимого (BaSO4), газообраз-
ного (СО2), малодиссоциирующих веществ (Н2О, HNO2). 
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ПРИМЕР 4 
Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соот-

ветствуют следующие ионно-молекулярные уравнения. 
а) Mg2+ + CO3

2− = MgCO3↓; 
б) Cu2+ + H2S = CuS↓ + 2H+. 
РЕШЕНИЕ 
Для составления уравнения реакции ионного обмена в моле-

кулярной форме необходимо каждому иону из сокращѐнного ион-
но-молекулярного уравнения подобрать противоположный по зна-
ку ион, с которым он составлял бы сильный и растворимый элек-
тролит.  

Приведѐнным ионно-молекулярным уравнениям могут соот-
ветствовать следующие молекулярные уравнения: 
а)    Mg(NO3)2 + Na2CO3 = MgCO3↓ + 2NaNO3 или 

MgCl2 + K2CO3 = MgCO3↓ + 2KCl 
б) CuSO4 + H2S = CuS↓ + H2SO4   или 

Cu(NO3)2 + H2S = CuS↓ + 2HNO3 

ИОННОЕ ПРОИЗВЕДЕНИЕ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ  
ПОКАЗАТЕЛЬ СРЕДЫ 

Тщательно очищенная от посторонних примесей вода облада-
ет незначительной электрической проводимостью. Это может быть 
объяснено тем, что молекулы воды частично распадаются на ионы,  
т.е. Н2О является слабым электролитом. Процесс диссоциации во-
ды протекает согласно следующей схемы 

2Н2О ↔ Н3О+ + ОН- 
или упрощенно        

Н2О ↔ Н+ + ОН- 

 Применяя закон действия масс к процессу диссоциации воды, 
имеем: 

КД = [H+][OH-] / [H2O]   или   KД∙[H2O] = [H+][OH-],  
где КД – константа диссоциации (величина табличная).  

Поскольку на ионы диссоциирует небольшая часть молекул 
воды (распадается лишь одна из примерно 108 молекул), то ее кон-
центрацию можно считать неизменной и постоянной. Обозначая 
KД∙[H2O] через КВ, получаем: 
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КВ = [H+][OH-],    (6) 
где КВ – ионное произведение воды. 

Ионное произведение воды показывает, чему равно произве-
дение концентраций ионов водорода и гидроксид-ионов в воде. 

Значение КВ зависит только от температуры. Установлено, 
что при 220С ионное произведение воды КВ=10-14.  

Так как в соответствии с уравнением диссоциации концентра-
ции ионов Н+ и ОН- в воде одинаковы, то их можно определить  

[H+] = [OH-] = ВК  = 10-7 моль/л. (7) 
В соответствии с теорией электролитической диссоциации 

ионы Н+ являются носителями кислотных свойств, а ионы ОН- - 
носителями основных свойств. Поэтому, раствор будет нейтраль-
ным, когда СН+ = СОН- = 10-7 моль/л; кислотным, когда СН+ > СОН-  > 
10-7 моль/л, и основным, когда СН+ < СОН-  < 10-7 моль/л. 

При изменении кислотности раствора ионное произведение 
воды остается постоянным: при подкислении раствора повыша-
ется концентрация ионов водорода, но во столько же раз умень-
шается концентрация гидроксил-ионов; при подщелачивании рас-
твора возрастает концентрация гидроксильных ионов, но соот-
ветственно уменьшается концентрация ионов водорода. 

Зная концентрацию ионов водорода, легко найти концентра-
цию гидроксид-ионов, и наоборот. 

ПРИМЕР 5 
Определить концентрацию ионов водорода, если концентра-

ция гидроксид-ионов равна 10-9 моль/л. 
РЕШЕНИЕ  
Используя формулу (6), имеем [H+] = KB / [OH-]. 

[H+] = 10-14 / 10-9 = 10-5 моль/л. 
 ОТВЕТ: [H+] = 10-5 моль/л. 

Оперировать числами с отрицательным показателем степени 
неудобно, поэтому введена особая единица измерения концентра-
ции ионов водорода, называемая водородным показателем и обо-
значаемая рН. 
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 Водородным показателем рН называется отрицательный 
десятичный логарифм концентрации ионов водорода в растворе. 

рН = - lg [H+]   (8) 
 Водородный показатель определяет характер реакции раство-
ра. При 220С в нейтральной среде рН = 7, в кислой среде рН < 7 и в 
щелочной среде рН > 7. 
 Аналогично отрицательный десятичный логарифм концен-
трации гидроксид-ионов называется гидроксильным показателем  
и обозначается рОН. 

рОН = - lg [OH-]   (9) 
 При 220С в нейтральной среде рОН = 7, в кислой среде рОН > 
7 и в щелочной среде рОН < 7. 
 Из выше сказанного следует, что с увеличением кислотности 
раствора значение рН уменьшается, значение рОН возрастает, а их 
сумма всегда равна 14. 

рН + рОН = 14   (10) 
 Зная рН среды, можно легко рассчитать рОН среды, и наобо-
рот. 
 ПРИМЕР 6  

Рассчитать  рН раствора и определить характер среды, если 
рОН = 8. 
 РЕШЕНИЕ Используя формулу (10), получаем рН = 14 – 
рОН = 14 – 8 = 6. 
Так как рН < 7, следовательно, раствор имеет кислую среду. 
 ОТВЕТ: рН = 6, среда кислая.  

ПРИМЕР 7  
Рассчитайте рН 0,01 М раствора NH4OH при 250С. 
РЕШЕНИЕ Гидроксид аммония – слабый электролит и дис-

социирует обратимо: NH4OH ↔ NH4
+ + ОН-.  

Значение КД находим в приложении; КД (NH4OH) = 1,8∙10-5. 
Равновесную концентрацию ионов ОН- находим из формулы (4) 
[ОH-] = 0СК Д   = 25 10108,1    =  4,24∙10-4 моль/л. 
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По формуле (9) определяем гидроксильный показатель  
рОН = - lg [OH-] = - lg [4,24∙10-2] = 3,37. 
Используя формулу (10) определим рН раствора 
рН = 14 – рОН = 14 – 3,37 = 10,63. 
 ОТВЕТ: рН = 10,63. 
 
 Водородный показатель имеет важное значение для понима-
ния большинства процессов, протекающих в жидкой фазе, так как 
ионы Н+ и ОН- непосредственно участвуют во многих из этих про-
цессов. Кроме того, эти ионы являются гомогенными катализато-
рами многих реакций. Величина рН может служить критерием си-
лы кислоты и основания. В ряду кислот более сильной будет та, у 
которой при одинаковой молярной концентрации концентрация 
ионов водорода выше (рН ниже). Для оснований подобная зависи-
мость  имеет обратный характер. 
 С определением кислотности среды приходится иметь дело на 
химических предприятиях и в химических лабораториях; в конди-
терском и хлебопекарном производстве. Существенно влияние на 
урожайность оказывает рН почвы, на экологию водоема – рН воды. 

СПОСОБЫ ОПРЕДЕЛЕНИЯ ВОДОРОДНОГО ПОКАЗАТЕЛЯ 

 Химическим путем рН раствора можно определить при по-
мощи кислотно-основных индикаторов. 
 Кислотно-основные индикаторы – органические вещества, 
окраска которых зависит от кислотности среды. 
 Наиболее распространенными индикаторами являются лак-
мус, метиловый оранжевый, фенолфталеин. Лакмус в кислой среде 
окрашивается в красный цвет, в щелочной – в синий. Фенолфтале-
ин в кислой среде - бесцветный, в щелочной окрашивается в мали-
новый цвет. Метиловый оранжевый в кислой среде окрашивается в 
красный цвет, а в щелочной – в желтый. 
 В лабораторной практике часто смешивают ряд индикаторов, 
подобранных таким образом, чтобы цвет смеси изменялся в широ-
ких пределах значений рН. С их помощью можно определить рН 
раствора с точностью до единицы. Эти смеси называют универ-
сальными индикаторами.  
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 Имеются специальные приборы – рН–метры, с помощью ко-
торых можно определить рН растворов в диапазоне от 0 до 14 с 
точностью до 0,01 единицы рН. 

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 

 При растворении некоторых солей в воде нарушается равно-
весие процесса диссоциации воды и, соответственно, изменяется 
рН среды. Это объясняется тем, что соли реагируют с водой. 

Гидролиз солей – химическое обменное взаимодействие ио-
нов растворенной соли с водой, приводящее к образованию слабо 
диссоциирующих продуктов (молекул слабых кислот или основа-
ний, анионов кислых солей или катионов основных солей) и со-
провождающееся изменением рН среды. 

Рассмотрим процесс гидролиза в зависимости от природы ос-
нований и кислот, образующих соль. 

Соли, образованные сильными кислотами и сильными  основа-
ниями     (NaCl, KNO3, Na2SO4 и др.). 

 Допустим, что при взаимодействии хлорида натрия с водой 
происходит реакция гидролиза с образованием кислоты и основа-
ния: 

NaCl + H2O ↔ NaOH + HCl 
 Для правильного представления о характере этого взаимодей-
ствия запишем уравнение реакции в ионном виде, учитывая, что 
единственным слабодиссоциирующим соединением в этой системе 
является вода: 

Na+ + Cl- + HOH ↔ Na+ + OH- + H+ + Cl- 
 При сокращении одинаковых ионов в левой и правой частях 
уравнения остается уравнение диссоциации воды: 

Н2О ↔ Н+ + ОН- 
 Как видно, в растворе нет избыточных ионов Н+ или ОН- по 
сравнению с их содержанием в воде. Кроме того, никаких других 
слабодиссоциирующих или труднорастворимых соединений не об-
разуется. Отсюда делаем вывод, что соли, образованные сильными 
кислотами и основаниями  гидролизу не подвергаются, а реак-
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ция растворов этих солей такая же, как и в воде, нейтральная 
(рН=7). 
  
 При составлении ионно–молекулярных уравнений реакций 
гидролиза необходимо: 
1) записать уравнение диссоциации соли; 
2) определить природу катиона и аниона (найти катион слабого ос-
нования или анион слабой кислоты); 
3) записать ионно-молекулярное уравнение реакции, учитывая, что 
вода - слабый электролит- и что сумма зарядов должна быть оди-
наковой в обеих частях уравнения. 

Соли, образованные слабой кислотой и сильным основанием 
(Na2CO3, K2S, CH3COONa и др.) 

 Рассмотрим реакцию гидролиза ацетата натрия. Эта соль в 
растворе распадается на ионы: CH3COONa ↔ CH3COO- + Na+; 
Na+ -катион сильного основания, CH3COO- - анион слабой кислоты. 
 Катионы Na+ не могут связывать ионы воды, так как NaОН – 
сильное основание - полностью распадается на ионы. Анионы сла-
бой уксусной кислоты CH3COO-  связывают ионы водорода с обра-
зованием малодиссоциированной уксусной кислоты: 

CH3COO- + НОН ↔ CH3COOН + ОН- 
 Видно, что в результате гидролиза CH3COONa в растворе об-
разовался избыток гидроксид-ионов, и реакция среды стала щелоч-
ной (рН > 7). 

Таким образом можно сделать вывод, что соли, образованные 
слабой кислотой и сильным основанием гидролизуются по 
аниону (Ann-). При этом анионы соли связывают ионы Н+, а в 
растворе накапливаются ионы ОН-, что обуславливает щелоч-
ную среду (рН>7):    Ann- + HOH ↔ Han(n-1)- + OH-,  

(при n=1 образуется HAn – слабая кислота). 
Гидролиз солей, образованных двух- и трехосновными сла-

быми кислотами и сильными основаниями, протекает ступенчато 
  Рассмотрим гидролиз сульфида калия. К2S диссоциирует в 
растворе: 

К2S ↔ 2К+ + S2-; 
К+ - катион сильного основания, S2 - анион слабой кислоты. 
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 Катионы калия не принимают участия в реакции гидролиза, 
взаимодействуют с водой только анионы слабой сероводородной 
кислоты. В данной реакции по первой ступени происходит образо-
вание слабодиссоциирующих ионов HS-, по второй ступени – обра-
зование слабой кислоты H2S: 

1-я ступень:   S2- + HOH ↔ HS- + OH-; 
2-я ступень:  HS- + HOH ↔ H2S + OH-. 

 Образующиеся по первой ступени гидролиза ионы ОН- значи-
тельно снижают вероятность гидролиза по следующей ступени. В 
результате практическое значение обычно имеет процесс, идущий 
только по первой ступени, которым, как правило, и ограничивают-
ся при оценке гидролиза солей в обычных условиях. 

Соли, образованные сильной кислотой и слабым основанием 
(FeCl3, Al2(SO4)3, NH4Cl и др.) 

 Рассмотрим реакцию гидролиза хлорида аммония. Эта соль в 
растворе диссоциирует на ионы: 

NH4Cl ↔ NH4
+ + Cl-; 

Cl- - анион сильной кислоты, NH4
+ - катион слабого основания. 

 Хлорид-ионы не принимают участия в реакции гидролиза, так 
как не могут связывать ионы водорода: соляная кислота - сильный 
электролит. С водой взаимодействуют только ионы аммония, при 
этом образуется малодиссоциирующее основание – гидроксид ам-
мония: 

NH4
+ + НОН ↔ NH4ОН + Н+ 

 В растворе образуется избыток ионов Н+ и среда становится 
кислой (рН< 7). 

 Таким образом, соли, образованные сильной кислотой и 
слабым основанием гидролизуются по катиону (Кatn+). При 
этом катионы соли связывают ионы ОН- , а в растворе накап-
ливаются ионы Н+, что обуславливает кислую среду раствора 
(рН<7):  Katn+ + HOH ↔ KatOH(n-1)+ + H+,  

(при n=1 образуется KatOH – слабое основание). 
 Гидролиз солей, образованных слабыми двух- и трехкислот-
ными основаниями и сильными кислотами протекает ступенчато. 
 Например, рассмотрим гидролиз хлорида железа (III). В рас-
творе эта соль распадается на ионы: 

FeCl3 ↔ Fe3+ + 3Cl-; 
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Fe3+ - катион слабого основания, Cl- - анион сильной кислоты. 
 Так как ионы хлора в реакции гидролиза не участвуют, ионно-
молекулярное уравнение гидролиза хлорида железа (III) по первой 
ступени имеет вид 

Fe3+ + HOH ↔ FeOH2+ + H+, 
а по второй –  

FeOH2+  + НОН ↔ Fe(OH)2
+ + H+. 

Третья стадия – реакция полного гидролиза хлорида железа (III) – 
протекает только при кипячении раствора: 

Fe(OH)2
+ + HОН ↔ Fe(OH)3↓ + H+. 

 
Соли, образованные слабой кислотой и слабым основанием 

(CH3COONH4, (NH4)2CO3, Al2S3 и др. ) 
Рассмотрим этот случай на примере соли CH3COONH4, в рас-

творе которой каждый из ионов подвергается гидролизу:  
CH3COONH4 ↔ NH4

+ + CH3COO- 
NH4

+ + HOH ↔ NH4OH + H+ и 
CH3COO- + HOH↔ CH3COOH + OH- 

Оба процесса усиливают друг друга за счет практически 
необратимого связывания ионов Н+ и ОН- (Н+ + ОН- ↔ Н2О); од-
новременно протекает гидролиз и по катиону, и по аниону: 

NH4
+ + CH3COO- + HOH ↔ NH4OH + CH3COOH 

 Если константы диссоциации основания  и кислоты близки по 
значению, то реакция раствора остается практически нейтральной, 
если же они различаются на несколько порядков, то среда может 
быть слабокислой или слабощелочной – в зависимости от силы ки-
слоты и основания. 
 Для определения реакции среды соли CH3COONH4 найдем в 
приложении значения констант диссоциации соответствующих 
слабого основания и слабой кислоты: КД(NH4OH) = 1,79∙10-5, 
КД(СН3СООН)  = 1,8∙10-5. Так как КД(NH4OH) = КД(СН3СООН), то 
характер среды – нейтральный (рН = 7). 
  
 Так как гидролиз солей – процесс обратимый, то для его опи-
сания можно использовать принцип Ле-Шателье. Гидролиз солей 
можно усилить, то есть сместить химическое равновесие процесса 
гидролиза вправо:  
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1) разбавлением раствора соли (увеличением концентрации моле-
кул воды); 
2) нагреванием раствора, т.к. сам процесс гидролиза является эндо-
термическим. С повышением температуры увеличивается ионное 
произведение воды, а следовательно, увеличивается и концентра-
ция ионов Н+ и ОН-, что приводит к усилению гидролиза; 
3) уменьшением концентрации продукта гидролиза (см. пример 8); 
4) связыванием одного из продуктов гидролиза в труднораствори-
мое соединение или удалением одного из продуктов гидролиза 
(например, в виде газа) (см. пример 8). 
 Гидролиз можно подавить путем: 
1) увеличения концентрации растворенного вещества; 
2) охлаждения раствора; 
3) введения в раствор одного из продуктов гидролиза (см. пример 
8). 

ПРИМЕР 8  
Опишите поведение в воде соли Al(NO3)3 рассмотрите равно-

весие в ее растворе при добавлении следующих веществ: а) HNO3, 
б) NaOH, и) K2SO3. Дайте мотивированный ответ на вопрос: в ка-
ких случаях гидролиз нитрата алюминия усилится? Составьте мо-
лекулярные и ионно-молекулярные уравнения гидролиза соответ-
ствующих солей и укажите рН их растворов. 

РЕШЕНИЕ  
Al(NO3)3 – соль, образованная слабым основанием и сильной 

кислотой, гидролизуется по катиону. Т.к Al3+ - многозарядный ка-
тион, имеет место ступенчатый гидролиз с преимущественным 
протеканием при обычных условиях по первой ступени:  

Al3+ + HOH ↔ AlOH2+ + H+, 
В растворе накапливаются ионы Н+, поэтому раствор имеет кислую 
среду (рН<7). 
Рассмотрим равновесие в растворе данной соли при добавлении: 
А) HNO3.  При этом увеличивается концентрация ионов Н+ и равно-
весие смещается влево, т.е. гидролиз соли подавляется. 
Б) NaOH. При этом ионы ОН- будут связывать имеющиеся в рас-
творе ионы Н+ в малодиссоциирующие молекулы воды (ОН- + Н+ 
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↔ Н2О) и равновесие гидролиза сместится вправо, в направлении 
образования продуктов гидролиза, т.е.гидролиз усилится. 
В) K2SO3. При этом, вследствие гидролиза этой соли по аниону: 

SO3
2- + HOH ↔ HSO3

- + OH- 
в растворе накапливаются ионы ОН-, которые как в случае б), при-
ведут к смещению равновесия гидролиза соли Al(NO3)3 вправо, т.е. 
к усилению ее гидролиза. 
В этом случае наблюдается случай совместного гидролиза, с обра-
зованием конечных продуктов гидролиза обеих солей: 

2Al(NO3)3 + 6H2O + 3K2SO3 = 2Al(OH)3 ↓+ 3H2SO3 + 6KNO3 
2Al3+  + 6HOH + 3SO3

2- = 2Al(OH)3↓ + 3H2SO3 
 

КОЛИЧЕСТВЕННАЯ ОЦЕНКА ПРОЦЕССА ГИДРОЛИЗА 
 Показателем глубины протекания гидролиза является степень 
гидролиза. 
 Степенью гидролиза β называется отношение концентрации 
гидролизованных молекул Сгидр к исходной концентрации раство-
ренных молекул электролита Со. 

β = Сгидр / Со.   (11) 
 Степень гидролиза как правило невелика. Это объясняется 
тем, что один из участников процесса гидролиза – вода – является 
слабым электролитом и равновесие в системе сильно смещено в 
сторону исходных веществ. Степень гидролиза можно увеличить: 
1) разбавлением раствора, что объясняется принципом Ле - Шате-
лье; 
2) нагреванием, т.к. при этом возрастает доля молекул, подверг-
шихся гидролизу. 
 
 Гидролиз, как любой обратимый процесс, количественно 
можно охарактеризовать константой равновесия . 
 Константа равновесия Кс показывает отношение произведе-
ния равновесных концентраций продуктов гидролиза к произведе-
нию концентраций исходных веществ, взятых в степени, равной 
коэффициенту перед формулой данного вещества в уравнении ре-
акции гидролиза. 
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 Например, напишем выражение константы равновесия для 
реакции гидролиза сульфита калия K2SO3 по первой ступени: 

SO3
2- + HOH ↔ HSO3

- + OH- 
Кс = [HSO3

-][ OH-] / [SO3
2-][ HOH] или 

Кс [ HOH] = [HSO3
-][ OH-] / [SO3

2-] 
 Обозначая Кс [ HOH] через Кг, получаем 

 Кг= [HSO3
-][ OH-] / [SO3

2-],  (12) 
где Кг – константа гидролиза. 
  
 Часто для расчетов константы гидролиза пользуются форму-
лой: 

Кг = КВ / КД ,             (13) 
где  КВ – ионное произведение воды;  
        КД - константа диссоциации слабого электролита (кислоты или 

основания), образующего соль, взятая по последней ступени. 
 Константа гидролиза Кг показывает отношение ионного 
произведения воды к константе того слабого электролита (сла-
бой кислоты или слабого основания), по иону которого протекает 
гидролиз. 
 Чем слабее кислота или основание, образующие соль, тем 
больше константа гидролиза соли. 

ПРИМЕР 9 
 Рассчитать константу гидролиза карбоната калия по первой 

ступени. Написать уравнение гидролиза этой соли по первой сту-
пени. 
 РЕШЕНИЕ  

Карбонат калия К2СО3, образован сильным основанием КОН 
и слабой кислотой Н2СО3. Следовательно, с водой будет взаимо-
действовать карбонат ион. 

К2СО3↔ 2К+ + СО3
2- 

СО3
2- + НОН ↔ НСО3

- + ОН- 
 Константу гидролиза рассчитаем по формуле (13), зная, что 
КВ = 10-14,  а К//

Д (Н2СО3) = 4,8∙10-11 (см. приложение). 
Кг = 10-14 / 4,8∙10-11 = 2∙10-4. 
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Степень и константа гидролиза связаны между собой соотно-
шением: 

Кг = β2∙С0 / 1 – β   (14), 
где С0 – молярная концентрация раствора (моль/л). 
 Этой формулой следует пользоваться, если соль образована 
слабой кислотой и слабым основанием. Для солей, образованных 
слабым основанием и сильной кислотой или слабой кислотой и 
сильным основанием справедливо приближенное соотношение, ко-
гда β«1: 

     Кг ≈ β2∙С0        (15)  
или 

   β = 0/ СК Г                              (16) 
 Это соотношение позволяет количественно оценить степень 
гидролиза в растворах солей определенной концентрации. 

ПРИМЕР 10 
 Рассчитать степень гидролиза в 0,1М растворе хлорида ам-

мония. 
РЕШЕНИЕ 
 Найдем константу гидролиза по формуле (13), зная, что КВ = 

10-14, а КД(NH4OH) = 1,79∙10-5(см.приложение). 
Кг = КВ / КД = 10-14 / 1,79∙10-5 = 5,5∙10-10. 
Так как соль образована сильной кислотой и слабым основанием, 
то из формулы (16) выразим β: 

 β = 0/ СК Г  = 110 10/105,5   = 7,4∙10-5 
 ОТВЕТ: β = 7,4∙10-5 или = 7,4∙10-3 %. 

ПРИМЕР 11 
Определить рН 0,1 М раствора фосфата калия. 

 РЕШЕНИЕ 
Будем считать, что гидролиз практически протекает по первой 

ступени: 
К3РО4 + Н2О ↔ К2НРО4 + КОН 

РО4
3- + Н2О ↔ НРО4

2- + ОН- 
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 Константа гидролиза по первой ступени определяется кон-
стантой диссоциации образовавшейся слабой кислоты НРО4

2-, т.е. 
третьей константой диссоциации фосфорной кислоты, значение ко-
торой берем из приложения. Кд

///(Н3РО4) = 1,3∙10-12. 
 Используя формулу (13), рассчитаем константу гидролиза:  
Кг = КВ/КД = 10-14/(1,3∙10-12) = 7,7∙10-3. 
 Найдем степень гидролиза по формуле (16):  

β = 0/ СК Г  = 1,0/107,7 3  = 2,8∙10-2. 
 Определим концентрацию образовавшихся ОН- - ионов:  
[OH-] = β∙С0; [OH-] = 2,8∙10-2∙0,1 = 2,8∙10-3, откуда  
рОН = - lg [OH-] = -lg (2,8∙10-3) = 2,55.  
 рН = 14 – рОН = 14 – 2, 55 = 11,45. 
 ОТВЕТ: рН = 11,45.  

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 1 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ. 
РЕАКЦИИ ИОННОГО ОБМЕНА 

Опыт 1. Экспериментальное наблюдение электропроводно-
сти водных растворов веществ 

В стакан с дистиллированной водой опустить угольные электро-
ды, укреплѐнные на деревянной дощечке и подключенные в цепь 
последовательно с милливольтметром. Включите прибор в сеть. 
Отклоняется ли стрелка милливольтметра? Проводит ли дистилли-
рованная вода электрический ток? 

Таким же образом изучить электропроводность раствора сахара, 
0,1н. растворов H2SO4, KOH, NH4OH, CH3COOН. Обратите внима-
ние, отклоняется ли стрелка милливольтметра и насколько сильно 
это отклонение.  

Смешайте растворы NH4OH и CH3COOН. Изучите их электро-
проводность.  

Какие из испытанных веществ являются электролитами? По 
глубине отклонения стрелки милливольтметра отметьте сильные и 
слабые электролиты. Чем можно объяснить разные показания мил-
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ливольтметра для растворов NH4OH, CH3COOН и их смеси? К 
сильным или слабым электролитам относится продукт, получен-
ный при смешивании растворов NH4OH и CH3COOН? 

Оформите полученные данные в таблицу. 
 
Вещество Уравнения диссоциации Показания 

милливольтметра 
   

Составьте уравнения (в молекулярной и ионно-молекулярной 
формах) реакции, протекающей между NH4OH и CH3COOН при 
смешивании их растворов. 

Сделайте общий вывод: сильными или слабыми электролитами 
являются кислоты? основания? соли? Чем измеряется сила электро-
лита? Укажите условные значения степени и константы диссоциа-
ции для сильных, слабых и средней силы электролитов. 

Опыт 2. Направление обменных ионных процессов в  
растворах электролитов 

а) Образование малорастворимых веществ  
В три пробирки внесите по 2—3 капли следующих растворов: в 

первую — хлорида железа (III) FeCl3, во вторую — силиката на-
трия Na2Si03, в третью — разбавленной серной кислоты H2SO4. До-
бавьте в них по такому же количеству растворов: первую пробирку 
— гидроксида натрия, во вторую — соляной кислоты, в третью — 
хлорида бария. Наблюдайте в первом случае выпадение осадка 
гидроксида железа (III), во втором -— метакремниевой кислоты, в 
третьем— сульфата бария. 

Напишите в молекулярном и ионно-молекулярном виде урав-
нения протекающих реакций, направленных в сторону образования 
малорастворимых веществ. 

б) Образование слабых кислот и  оснований 
В две пробирки внесите по 5—7 капель: в первую — раствора 

ацетата натрия NaCH3COO, во вторую — хлорида  аммония. До-
бавьте в  первую пробирку несколько капель серной кислоты (1:1), 
перемешайте раствор стеклянной палочкой и слегка подогрейте. 
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Определите по запаху, что реакция протекала в сторону обра-
зования слабой уксусной кислоты. Напишите молекулярное и ион-
но-молекулярное уравнения реакции. Во вторую пробирку добавь-
те 4 н. раствора щелочи и подогрейте раствор. Определите по запа-
ху выделение аммиака. Напишите молекулярное и ионно-
молекулярное уравнения реакции, протекающей в сторону образо-
вания слабого основания NH4OH, и уравнение его распада на ам-
миак и воду. 
в) Образование летучих продуктов реакции.  

Поместите в две пробирки по 5—7 капель раствора соды 
Na2CO3. Проверьте наличие в растворе иона CO3

2−, для чего в одну 
пробирку добавьте несколько капель хлорида кальция. Какое ве-
щество выпало в осадок? Напишите молекулярное и ионно-
молекулярное уравнения реакции. 

Добавьте во вторую пробирку несколько капель серной ки-
слоты (1:1) и наблюдайте выделение газа. Подогрейте слегка про-
бирку, дождитесь конца выделения газа и добавьте несколько ка-
пель раствора хлорида кальция. Почему не выпадает осадок Са-
СО3? Напишите молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 
реакции взаимодействия соды с серной кислотой.  

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №2 

ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ СРЕДЫ.  
ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 

Опыт 1. Гидролиз соли, образованной сильным основанием и 
слабой кислотой 

Получите у лаборанта навеску соли (карбоната, гидрокарбоната, 
ацетата или нитрита натрия) и приготовьте в мерной колбе на 100 
мл еѐ раствор. 

Вычислите молярную концентрацию приготовленного раствора. 
Измерьте рН приготовленного раствора сначала с помощью уни-

версального индикатора, а затем рН-метром. 
Составьте молекулярное и ионно-молекулярное уравнения реак-

ции гидролиза соли (первая ступень) и вычислите рН приготовлен-
ного раствора. 
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Закончите оформление результатов опыта вычислением рН рас-
твора и сравнением его значения с полученным экспериментально 
на рН-метре.  

Результаты расчѐтов и измерений введите в таблицу. 
 

Навеска, г Объѐм рас-
твора, мл 

С 
(теор.), 

моль/литр 

рН (ин-
дикатор) 

рН (рН-
метр) 

рН 
(теор.) 

      

Опыт 2. Гидролиз соли, образованной слабым основанием и 
сильной кислотой 

Получите у лаборанта навеску соли (хлорида железа (Ш), хло-
рида или сульфата алюминия) и приготовьте в мерной колбе на 
100мл еѐ раствор. 

Вычислите молярную концентрацию приготовленного раствора. 
Измерьте рН раствора сначала с помощью универсального ин-

дикатора, а затем рН-метром. 
Запишите молекулярное и ионно-молекулярное уравнения ре-

акции гидролиза (первая ступень) и вычислите молярную концен-
трацию соли в растворе на основании найденного значения водо-
родного показателя среды. 

Результаты расчѐтов и измерений введите в таблицу. 
 

Навеска, г Объѐм 
раствора, 
мл 

С 
(теор.) 

рН (инди-
катор) 

рН 
(рН- 

С(эксп.)
, моль/л 

      

Опыт 3. Смещение равновесия реакции гидролиза соли при 
разбавлении раствора 

Убедитесь в том, что концентрированный раствор ацетата свин-
ца (II) прозрачен, В коническую колбу налейте 50 мл водопро-
водной воды, добавьте 1—2 капли концентрированного раствора 
РЬ(СН3СОО)2. Наблюдайте образование осадка. 

При оформлении результатов опыта: 
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1. Назовите гидролизующийся ион, составьте молекулярное и 
ионно-молекулярное уравнения реакции гидролиза и объясните, 
почему концентрированный раствор РB(СН3СОО)г прозрачен. 

2. Объясните, почему при разбавлении в колбе появился осадок. 
Составьте уравнение реакции образования осадка. Имеет ли отно-
шение эта реакция к процессу гидролиза рассматриваемой соли?  

3. Сделайте вывод о влиянии разбавления растворов гидроли-
зующихся солей на гидролитическое равновесие. 

Опыт 4. Смещение равновесия реакции гидролиза соли при 
изменении температуры 

В пробирку внесите 5 — 6 мл раствора ацетата натрия 
CH3COONa и 1-2 капли индикатора (фенолфталеина). Содержимое 
пробирки разделите на 2 части, одну из них оставьте для сравне-
ния, другую — нагрейте до кипения. 

Сравните окраску индикатора в обеих пробирках. Дайте про-
бирке охладиться и снова сравните окраску индикатора в обеих 
пробирках. Опишите и поясните свои наблюдения. 

Составьте молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 
реакции гидролиза соли, назвав предварительно гидролизующийся 
ион. Сделайте вывод о среде раствора и о влиянии температуры на 
гидролитическое равновесие. 
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ИНДИВИДУАЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ 

Задание № 1 

Составьте уравнения реакций (в молекулярной и ионно-
молекулярной формах), происходящих в растворах между указан-
ными веществами, и укажите, образованием какого вещества обу-
словлено протекание каждой реакции. При составлении уравнений 
используйте справочные данные о растворимости и диссоциации 
веществ: 

 
№ Вещества № Вещества 

1(А) AgNO3 и Na2SO4 
Na2SO3 и HCl 

11 (Л) AgNO3 и BaCl2 
K2SO3 и H2SO4; 

2 (Б) Ba(NO3)2 и H2SO4 
Cu(OH)2 и HCl 

12 (М) CuCl2 и NaOH 
NH4OH и HCl 

3 (В) AgNO3 и NaBr 
Al(OH)3 и H2SO4 

13 (Н) Al2 (SO4)3 и KOH 
K2CO3  и HCl 

4 (Г) Fe2(SO4)3 и NaOH 
KCN и HCl 

14 (О) CaCl2 и Na2CO3 
Al(OH)3 и NaOH 

5 (Д) CaCl2 и AgNO3 
Fe(OH)3 и H2SO4 

15 (П) Cr2(SO4)3 и KOH 
KNO2 и HCl 

6 (Е) MgCl2 и Na2CO3 
ZnOHNO3 и HNO3; 

16 (Р) FeSO4 и KOH 
NaHCO3  и HCl 

7 (Ж) CrCl3 и NH4OH 
FeS и HCl 

17 (С) K2CO3 и BaCl2 
NaHCO3  и NaOH 

8 (З) Cr2(SO4)3 и NaOH 
K2S и HCl; 

18 (Т) H2SO4 и NaOH 
Be(OH)2 и KOH 

9 (И) FeSO4 и (NH4)2S 
Fe(OH)2 и H2SO4; 

19 (У) AgNO3 и NaJ 
(NH4)2SO4 и NaOH 

10 (К) CdCl2 и H2S 
CH3COONa и H2SO4; 

20 (Ф) FeCl3 и КOH 
ZnOHCl и HCl 
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Задание № 2 
Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соот-

ветствуют следующим ионно-молекулярные уравнения: 
 

№ Вещества № Вещества 
1(А) CH3COO−+H+=CH3COOH 

Cr2+ + 2OH– = Cr(OH)2; 
11 (Л) SO3

2 − + 2H+ = H2SO3 
Ag+ + Cl – = AgCl 

2 (Б) Ag+ + J− = AgJ 
CO3

2– + 2H+ = CO2 +2H2O 
12 (М) NH4OH+H+ =NH4

+ +H2O 
CH3COO –+H+=CH3COOH 

3 (В) HCO3
− +  H+ = H2O  +CO2 

Cu2+ + S2– = CuS 
13 (Н) MgOH+  + H+ = Mg2+ +H2O 

SO4
2 – + H+ = HSO4

 – +H2O 
4 (Г) Zn2+ + H2S = ZnS + 2H+ 

NH4
+ + OH − = NH4OH 

14 (О) NH4
+

  +OH −=NH3 + H2O 
ZnOH+ + OH– = Zn(OH)2 

5 (Д) HCO3
− +OH −=CO3

2− +H2O 
Zn(OH)2 + 2H+ =Zn2+ +2H2O 

15 (П) Fe(OH)2 + 2H+ =Fe2+ +2H2O 
FeS + 2H+ = Fe2+ + H2S 

6 (Е) H+ + NO2
 − = HNO2 

Fe2+ + SO3
2− = FeSO3 

16 (Р) CN − + H+ = HCN 
Sn2+ + 2OH − = Sn(OH)2 

7 (Ж) SiO3
2− + 2H+ = H2SiO3 

3Ni2+ + 2PO4
3- = Ni3(PO4)2 

17 (С) Pb2+ + H2S = PbS + 2H+;                    
Al(OH)2

+ +OH − =Al(OH)3 
8 (З) H+ + OH − = H2O 

Fe3+ + 3OH– = Fe(OH)3; 
18 (Т) Pb2+ + S2 − = PbS 

HCO3
− +OH − = CO3

2−+H2O 
9 (И) ZnOH+ + H+ = Zn2+ + H2O 

H+ + CN– = HCN 
19 (У) S2 −  + 2H+ = H2S 

Ba2+ + SO4
2 – = BaSO4 

10 (К) Pb2+ + 2J − = PbJ2 
HSO3

– + H+ = H2SO3 
20 (Ф) Cu + S2 − = CuS 

HCO3
− + H + = CO2 + H2O 

 
 

Задание № 3 
1(А) Рассчитайте рОН 0,1 н раствора уксусной кислоты.  
2 (Б) Определите концентрацию ионов водорода в 0,01М растворе 

гидроксида аммония (α = 4,24∙10-2). 
3 (В) Вычислить рН 0,15 н раствора азотистой кислоты. 
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4 (Г) Определить молярную концентрацию раствора муравьиной 
кислоты, рН которого равен 2,2. 

5 (Д) Степень диссоциации уксусной кислоты в 0,1 М растворе 
равна 1,32∙10-2. Найти рН этого раствора. 

6 (Е) Вычислить концентрацию ионов водорода и рН в 0,02 М рас-
творе сероводородной кислоты (α =0,07%). Диссоциацией 
кислоты по второй ступени пренебречь. 

7 (Ж) Константа диссоциации муравьиной кислоты НСООН равна 
1,8∙10-4. Указать величину рН для 0,04 М раствора этой ки-
слоты. 

8 (З) Определить молярную концентрацию раствора циановодо-
родной кислоты, рН которого 5. 

9 (И) Вычислить концентрацию ионов  Н+ и рН в 0,01 М растворе 
плавиковой кислоты (α = 15%). 

10 (К) Рассчитать рН 0,2 М раствора гидроксида свинца. 
11 (Л) Найдите молярную концентрацию Н+ в растворе 0,5 л кото-

рого содержит 0,26 г НВr. 
12 (М) Определите [H+] в растворе, в 1,5 л которого содержится 

0,6г NaOH. 
13 (Н) Определите рН 0,0005 М раствора Н2SO4. Диссоциацию 

считать полной. 
14 (О) Рассчитайте рН раствора NaOH, если в 500 мл растворах со-

держится 0,036 г гидроксида натрия. Диссоциацию считать 
полной. 

15 (П)Рассчитайте рН 0,002 М раствора Ba(OH)2. Диссоциацию 
считать полной. 

16 (Р) pH раствора азотной кислоты равен 2. Какая масса кислоты 
содержится в 1 л этого раствора? 

17 (С) рН раствора гидроксида натрия равен 12. Какую массу 
NaOH нужно взять для приготовления  1 л этого раствора? 

18 (Т) рН раствора гидроксида бария равен 10. Какое количество 
Вa(OH)2 нужно взять для приготовления  200 мл этого рас-
твора? 

19 (У) Рассчитайте рН раствора, приготовленного путѐм разбавле-
ния 100 мл 2 н. раствора HCl  до 1л. 

20 (Ф) Рассчитайте рН раствора, оставшегося после выпаривания 
500мл 0,02 М раствора КОН до объѐма  250 мл. 
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Задание № 4 

1(А) Какие из солей  FeSO4, Na2CO3, KCl подвергаются гидролизу? 
Почему? Составьте молекулярные и ионно–молекулярные 
уравнения гидролиза соответствующих солей по 1-ой ступе-
ни. Какое значение рН имеет 0,01 М раствор FeSO4? 

2 (Б) Укажите реакцию среды растворов Na2S и NH4NO3. Ответ 
подтвердите молекулярными и ионно-молекулярными урав-
нениями реакций. Назовите продукты гидролиза данных со-
лей по 1-ой ступени. Определите рН 0,1 М раствора Na2S. 

3 (В) Опишите поведение в воде соли FeCl3 и рассмотрите равнове-
сие в ее растворе при добавлении следующих веществ: 
а)HCl, б) NaCN, в) KOH. Составьте ионно-молекулярные и 
молекулярные уравнения гидролиза соответствующих солей. 
Укажите рН 0,05 М раствора FeCl3. 

4 (Г) Какие из пар солей в водных растворах взаимно усиливают 
гидролиз друг друга: а) AlCl3 и Na2S; б)Fe2(SO4)3 и ZnCl2; в) 
FeCl3 и K2SO3? Почему? Составьте молекулярные и ионно-
молекулярные уравнения соответствующих реакций. Опре-
делите рН 0,1 М раствора AlCl3. 

5 (Д) Какая из двух солей при равных условиях в большей степени 
подвергается гидролизу: FeCl2 или FeCl3; Na2CO3 или 
Na2SO3? Ответ подтвердите расчѐтом КГ

/. Составьте ионно-
молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза соот-
ветствующих солей. 

6 (Е) При смешивании растворов Al2(SO4)3 и Na2CO3 каждая из 
взятых солей гидролизуется необратимо до конца с образо-
ванием соответствующих основания и кислоты. Составьте 
ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 
каждой из солей и  уравнение совместного гидролиза. Опре-
делите рН 0,05 М раствора Na2CO3. 

7 (Ж) Какие из солей - Al2(SO4)3, K2SO3, NaCl - подвергаются гид-
ролизу? Почему?  Составьте молекулярные и ионно–
молекулярные уравнения гидролиза соответствующих солей 
по 1-ой ступени. Какое значение рН  имеет 0,04 М раствор 
K2SO3? 

8 (З) Укажите реакцию среды растворов K2S и Cr(NO3)2. Ответ 
подтвердите молекулярными и ионно-молекулярными урав-
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нениями реакций. Назовите продукты гидролиза данных со-
лей по 1-ой ступени. Определите концентрацию K2S 
(моль/л), если рН этого раствора равен 10. 

9 (И) Опишите поведение в воде соли Na3PO4 и рассмотрите рав-
новесие в ее растворе при добавлении следующих веществ: 
а)H2SO4, б) KOH, в) ZnSO4. Составьте ионно-молекулярные 
и молекулярные уравнения гидролиза соответствующих со-
лей. Укажите рН 0,001 М раствора Na3PO4. 

10 (К) Какие из пар солей в водных растворах взаимно усиливают 
гидролиз друг друга: а) FeCl3 и Na2CO3; б)Fe2(SO4)3 и AlCl3; 
в) NH4Cl и K2SO3? Почему? Составьте молекулярные и ион-
но-молекулярные уравнения соответствующих реакций. Оп-
ределите концентрацию FeCl3 (моль/л), если рН этого рас-
твора равен 4. 

11 (Л) Какая из двух солей при равных условиях в большей степе-
ни подвергается гидролизу: NaCN или NaClO; MgCl2 или 
ZnCl2 ? Почему? Ответ подтвердите расчѐтом КГ

/. Составьте 
ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 
соответствующих солей. 

12 (М) При смешивании растворов K2S и CrCl3 каждая из взятых 
солей гидролизуется необратимо до конца с образованием 
соответствующих основания и кислоты. Составьте ионно-
молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза каждой 
из солей и уравнение совместного гидролиза. Определите рН 
0,05 М раствора CrCl3. 

13 (Н) Какие из солей Cr2(SO4)3, K2S, RbCl подвергаются гидроли-
зу? Почему? Составьте молекулярные и ионно–
молекулярные уравнения гидролиза соответствующих солей 
по 1-ой ступени. Определите рН 0,05 М раствора K2S. 

14 (О) Опишите поведение в воде соли ZnCl2 и рассмотрите равно-
весие в ее растворе при добавлении следующих веществ: 
а)H2SO4, б) NaOH, в) CH3COOK. Составьте ионно-
молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза соот-
ветствующих солей. Определите концентрацию раствора 
(моль/л) ZnCl2, рН которого равен 6. 

15 (П) Какие из пар солей в водных растворах взаимно усиливают 
гидролиз друг друга: а) NiSO4  и CH3COOK; б) FeCl3 и 
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Pb(NO3)2; в) NH4NO3 и Na2CO3? Почему? Составьте молеку-
лярные и ионно-молекулярные уравнения соответствующих 
реакций. Определите концентрацию раствора  FeCl3  
(моль/л), рН которого равен 4. 

16 (Р) Какая из двух солей при равных условиях в большей степени 
подвергается гидролизу: NaCN или CH3COONa; SnCl2 или 
SnCl4 ? Почему? Ответ подтвердите расчѐтом КГ

/. Составьте 
ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 
соответствующих солей. 

17 (С) При смешивании растворов K2SO3 и Pb(NO3)2 каждая из взя-
тых солей гидролизуется необратимо до конца с образовани-
ем соответствующих основания и кислоты. Составьте ионно-
молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза каждой 
из солей и уравнение совместного гидролиза. Определите 
концентрацию раствора K2SO3 (моль/л), рН которого равен 8. 

18 (Т) Какие из солей  Fe(NO3)3, K3PO4, Na2SO4 подвергаются гид-
ролизу? Почему? Составьте молекулярные и ионно–
молекулярные уравнения гидролиза соответствующих солей 
по 1-ой ступени. Определите рН 0,01 М раствора Fe(NO3)3. 

19 (У) Опишите поведение в воде соли Pb(NO3)2 и рассмотрите 
равновесие в ее растворе при добавлении следующих ве-
ществ: а) KOH, б) HCl, в) NaNO2. Составьте ионно-
молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза соот-
ветствующих солей. Определите рН 0,1 М раствора 
Pb(NO3)2. 

20 (Ф) Укажите реакцию среды растворов Na3PO4 и ZnSO4. Ответ 
подтвердите молекулярными и ионно-молекулярными урав-
нениями реакций. Назовите продукты гидролиза данных со-
лей по 1-ой ступени. Определите рН 0,01 М раствора ZnSO4. 
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Приложение 
 

Константы диссоциации слабых электролитов (200 С) 
 

Вещество Кд Вещество Кд 
H2O 1,8∙10-16 NH4OH 1,77∙10-5 
HCOOH 1,8∙10-4 Pb(OH)2          1 

                        2  
 9,6∙10-4 

3,0∙10-8 
HNO2 4 ∙10-4 Fe(OH)2              2 1,3∙10-4 
H2S                 1 
                        2 

6,0∙10-8 

10-14 
Fe(OH)3              2 
                        3 

1,82∙10-11 

1,35∙10-12 
HCN 7,2∙10-10 Al(OH)3           3 1,38∙10-9 
H2CO3             1 
                        2 

4,3∙10-7 

5,6∙10-11 
Mg(OH)2         2 2,63∙10-3 

H2SO3              1 
                        2 

1,3∙10-2 

5,0∙10-6 
Zn(OH)2          1 
                        2 

5,0∙10-5 

1,5∙10-9 
H3PO4              1 
                        2 
                        3 

7,52∙10-3 

6,31∙10-8 

1,26∙10-12 

Cr(OH)3           3 1,02∙10-10 

HOCl 5∙10-7 Sn(OH)2           2 1,17∙10-12 
H2SiO3            1 
                        2 

2,2∙10-10 

1,6∙10-12 
Sn(OH)4           4 1,2∙10-15 

CH3COOH 1,8∙10-5 Cu(OH)2          2 3,4∙10-7 
HF 6,8·10−4   
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