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ВВЕДЕНИЕ 
Химические реакции в водных растворах наиболее распростра-

нены в природных биологических и геологических процессах и час-
то используются в химической промышленности. К самым распро-
странённым процессам относятся кислотно-основные (перенос про-
тонов). Каждый раздел начинается с определения основных поня-
тий. Для удобства читателя сами основные понятия выделены кур-
сивом и полужирным шрифтом, а их формулировки – полужир-
ным.

ГЛАВА 1. РАСТВОРЫ 

1.1. Основные понятия 

1.1.1. Термодинамическое описание растворов 

В современной химии используется два связанных между собой,
но различных подхода к описанию химических и физико-
химических систем и процессов, к которым относятся и растворы.
Первый – микроскопический, когда рассматриваются отдельные 
структурные единицы (атомы, ионы, молекулы) и их взаимо-
действия (химические связи и нековалентные взаимодействия).
Этот подход нагляден и обычно не вызывает затруднений при его 
усвоении. Второй подход – феноменологический или термодина-
мический, основанный на рассмотрении систем, их состояний и
протекающих в них процессов в целом, основываясь на законо-
мерностях изменения термодинамических функций и не вдава-
ясь в детали строения веществ в системах.
Часть объема системы, во всех точках которой физические и

химические свойства одинаковы (т. е. одинаковы значения 
термодинамических параметров и функций), отделённая от
других частей системы поверхностью раздела, называют фазой.
Агрегатное состояние веществ внутри одной и той же фазы одина-
ково (твёрдая фаза, жидкая фаза, газообразная фаза). Системы,
включающие только одну фазу, называют гомогенными, систе-
мы, состоящие из двух и более фаз – гетерогенными. Гомогенный 
– однородный, гетерогенный – неоднородный.
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Например, смеси газов и полностью смешивающиеся между со-
бой жидкости представляют собой однофазные (гомогенные) сис-
темы. Если же в системе находятся несколько несмешивающихся 
между собой жидкостей, то она будет состоять из такого же числа 
жидких фаз. Другие примеры многофазных (гетерогенных) систем:
вода и водяной пар (две фазы); водяной пар, водный раствор соли и
твердая соль (трёхфазная система). 

А

Г

Б В

Д

Раствор (англ. solution, от лат. solvo – растворять) – это гомо-
генная (однофазная) многокомпонентная система.

Чистые ртуть, вода (жидкие), золото, лёд (твёрдые), гелий, ки-
слород (газообразные) – не растворы, это индивидуальные вещест-
ва, иначе – однокомпонентные системы (однокомпонентные систе-
мы могут быть и гетерогенными, например, вода с кусочками льда). 
Примеры микроскопического строения таких систем схематически 
приведены на рис. 1.1 и 1.2. 
 

Рис. 1.1. Гомогенные, гетерогенные системы и особая роль поверхности.
Частицы в однофазных (А – газ, Б – жидкость, В – кристалл) и двухфазных 
(Г – жидкость + газ, Д – кристалл + жидкость) системах
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Для раствора необходимы минимум два вещества, например, во-
да + соль NaCl, или вода + сахар, вода + углекислый газ СО2, во-
да + спирт, золото + ртуть, золото + серебро, гексан С6Н14 + геп-
тан С7Н16, вода + гексан и т. п.

Одно из них называют растворителем, остальные – раство-
рёнными веществами (компонентами). Если все компоненты при 
переходе в раствор сохраняют свои агрегатные состояния, то рас-
творителем обычно называют тот компонент, концентрация которо-
го самая высокая. Но растворитель не должен изменять агрегатное 
состояние при переходе в раствор. Поэтому, если среди всех ком-
понентов жидкого раствора только один в индивидуальном состоя-
нии жидкий, именно его принято называть растворителем. Такое 
разделение условно, например, даже 96 % раствор серной кислоты 
называют именно раствором кислоты в воде, хотя это скорее рас-
твор воды в кислоте. Принято для n-компонентной системы при-
сваивать индекс «1» растворителю, а остальным компонентам, рас-
творённым веществам, соответственно i = 2; 3; …n.

1.1.2. Растворы и агрегатное состояние 

Растворы существуют в разных агрегатных состояниях, разли-
чают жидкие, твёрдые и газовые растворы.

Гетерогенные системы также могут включать фазы в различном 
агрегатном состоянии: все твёрдые; все жидкие; твёрдые и жидкие и
т. п., не может быть только гетерогенных систем, состоящих ис-
ключительно из газовых фаз, так как газы всегда образуют раство-
ры. Газовые растворы могут включать не только компоненты, в ин-
дивидуальном виде находящиеся в газообразном состоянии, но и в
конденсированном: например, пары воды (жидкая при н. у.) или 
иода (твёрдый при н. у.) в воздухе. Жидкие растворы могут содер-

Рис. 1.2. Однокомпонентная система (а); двухкомпонентные рас-
твор (б) и гетерогенная система (в)
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жать растворённые компоненты в различных исходных агрегатных 
состояниях: оба жидкие (водка), жидкий и газ (газировка), жидкий и
твёрдый (солёная вода). Не являются в этом отношении исключени-
ем и твёрдые растворы (газообразный в исходном состоянии водо-
род в палладии; жидкая в исходном состоянии ртуть в твёрдых 
амальгамах некоторых металлов; твёрдый в исходном состоянии 
оксид Cr2O3, растворённый в твёрдом же корунде Al2O3 (драгоцен-
ный минерал рубин). 

В жидкий раствор могут переходить вещества независимо от то-
го, в каком агрегатном состоянии – жидком, газовом или твёрдом – 
они находятся в своём индивидуальном состоянии. Жидкие раство-
ры сохраняют все свойства жидкого агрегатного состояния: сохра-
нение объёма сосуда, но не формы (строго говоря, это означает ра-
венство нулю модуля сдвига), наличие ближнего и отсутствие даль-
него порядка в расположении частиц, и т. п.

Для геологии особо важны твёрдые растворы, рассмотрим их 
классификацию. Различают твёрдые растворы замещения, вне-
дрения и вычитания (рис. 1.3). В твёрдых растворах замещения 
компоненты раствора занимают одинаковые позиции в кри-
сталлической решётке, замещают друг друга. В простых вещест-
вах атомы элемента В замещают часть атомов сорта А в его кри-
сталлической решётке, образуя раствор состава АхВ1-х; в твёрдых 
растворах замещения соединения АС в соединении АВ атомы или 
ионы сорта С замещают атомы или ионы сорта В, образуя раствор 
состава АВхС1-х. При образовании твёрдых растворов замещения 
число атомов или ионов в элементарной ячейке остаётся постоян-
ным. Такие растворы образуют вещества, частицы (атомы, ионы,
молекулы) которых близки по природе, размерам и геометрии.
Твёрдые растворы замещения могут образовывать как простые ве-
щества, так и соединения: Au и Ag, лёд из H2O и D2O, минералы 
рубин – Cr3+ замещает часть Al3+ в решётке Al2O3 и оливин 
(MgxFe1-x)[SiO4]2, в котором ионы Mg2+ и Fe2+ замещают друг друга.
Имеются примеры твёрдых растворов для веществ с различным ти-
пом химической связи: металлической (в металлургии и металлофи-
зике многие твёрдые растворы называют сплавами), ионной (в до-
бавление к приведённым выше примерам, например, твёрдый рас-
твор RbCl и CsCl при высоких температурах, ковалентной (замеще-
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ние кремния на алюминий в кремнекислородном тетраэдре SiO4
4– во 

многих минералах). 
В твёрдых растворах вне-

дрения атомы сорта D распо-
лагаются в междоузлиях 
кристаллической решётки А,
при этом число атомов в эле-
ментарной ячейке увеличива-
ется. Для образования твёрдых 
растворов внедрения необхо-
димо, чтобы внедрённые ато-
мы были существенно меньше 
по размерам, чем атомы ре-
шётки «хозяина». Обычно та-
кими малыми внедрёнными 
атомами оказываются H, C, N. 
Примеры таких растворов – 
углерод в железе (сталь), водо-
род в металлических платине и
палладии, метан в воде (газо-
гидраты – молекула метана 
размещается в имеющихся в
структуре льда полостях, хотя 
последний пример обычно 
относят не к растворам, а к
соединениям клатратного ти-
па) и другие.

В твёрдых растворах вы-
читания на основе соедине-
ния АВ часть атомов или 
ионов сорта В отсутствует 
(возникают вакансии в
В-подрешётке), число атомов 
в элементарной ячейке мень-

ше, чем у исходного соединения стехиометрического состава, АВ1-х.
Такие твердые растворы образуются, например, при сплавлении 
химического соединения NiAl с А1, карбида титана ТiС с Ti. Мно-
гие оксиды металлов с переменной валентностью представляют со-

Рис. 1.3. Частицы в твёрдых растворах:
а – индивидуальный компонент А;
б – твёрдый раствор замещения В в А;
в – химическое соединение АВ;
г – твёрдый раствор замещения со-
единения АС в соединении АВ;
д – твёрдый раствор внедрения D в А;
е – твёрдый раствор вычитания на 
основе химического соединения АВ.

– А; – В; – С; – D
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бой твёрдые растворы вычитания, в которых имеется соответст-
вующее количество катионных вакансий, например, TiOx. Твёрдые 
растворы вычитания могут возникать при термическом разложении 
твёрдых веществ типа ABтв. = Aтв. + Bгаз как метастабильные вакан-
сионные структуры АВ1-х(VB)x, где VB – вакансия В в кристалличе-
ской решётке АВ. Хотя формально состав твёрдых растворов вычи-
тания можно представить и в виде избытка первого компонента,
А1+yВ, рассматривать их как растворы внедрения некорректно: час-
тицы занимают положения в узлах, а не в междоузлиях кристалли-
ческой решётки, как в растворах внедрения. Поэтому простые ве-
щества могут образовывать твёрдые растворы внедрения, но не вы-
читания.

Возможно одновременное сочетание двух видов твёрдых раство-
ров (например, раствор внедрения D в твёрдый раствор замещения 
атомов В в А). 

1.1.3. Строение растворов. Сольватация 

Почему одни вещества хорошо растворимы друг в друге, а дру-
гие нет?

Стремление к перемешиванию кажется естественным процессом 
– всё стремится перемешаться, гомогенизироваться; так перемеши-

вается с водой капля чернил. Строго го-
воря, это стремление есть отражение 
второго начала термодинамики – стрем-
ления энтропии к максимуму. Таким 
образом из нескольких газов всегда 
образуется раствор. Молекулы газа не 
взаимодействуют друг с другом *, обла-
дают (как целое) только кинетической 
энергией, т. е. имеют отличную от 0 по-
ступательную скорость. За счёт этой ки-
нетической энергии они и перемешива-

ются без какого-либо внешнего воздействия на систему, достаточ-
но, скажем, убрать разделяющую газы перегородку. Равновесное 
состояние смеси газов – всегда раствор (рис. 1.4). В таком растворе,

* Строго говоря, в неидеальных газах есть взаимодействие между моле-
кулами, но оно пренебрежимо мало для описываемых явлений.

Рис. 1.4. Самопроизволь-
ное смешение газов на 
примере Ar и Ne
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состоящем из невзаимодействующих микрочастиц (молекул), эти 
частицы перемешаны хаотично.

Такое же хаотическое взаимное расположение частиц характерно 
для жидких и твёрдых растворов, в которых взаимодействия между 
образующими раствор микрочастицами одинаковы для всех компо-
нентов раствора, т. е. ЕА-А = ЕВ-В = ЕА-В. Такие растворы называют 
идеальными. Идеальными при любых соотношениях компонентов 
являются растворы, в которых компоненты представляют собой 
изотопы, например, H2O + D2O. 

Однако в общем случае энергии взаимодействия частиц (моле-
кул, атомов, ионов) разных веществ отличаются, ЕА-А ≠ ЕВ-В ≠ ЕА-В.
Если энергия взаимодействия (связи) структурных единиц (атомов,
ионов, молекул) в растворе А-В больше, чем для индивидуальных 
веществ, А-А и В-В (строго говоря, если ЕА-В > (EA-A + EB-B)/2)), то 
это способствует образованию раствора, энергия которого будет 
тем ниже, чем больше возникнет взаимодействий типа А-В. Если 
растворы первого типа образуются вследствие стремления энтропии 
к максимуму (второе начало термодинамики), то образованию рас-
творов второго типа способствует первое начало термодинамики 
(стремление энергии к минимуму). В таких растворах при их одно-
родности в макроскопическом масштабе (гомогенности) существует 
неоднородность на микроскопическом (атомно-молекулярном)
уровне, в виде агрегатов ВАх. Агрегаты (скопления, ассоциаты)
из частиц растворённого компонента В, находящиеся в контак-
те и взаимодействующие с молекулами растворителя А назы-
вают сольватами (от лат. solvo – растворяю). Окружающие рас-
творённую частицу и взаимодействующие с ней молекулы рас-
творителя называют сольватной оболочкой. Явление и процесс 
растворения с сильным взаимодействием компонентов раство-
ра и образованием сольватов – сольватация.

Термодинамические свойства В в индивидуальном состоянии и в
растворе разные; поэтому растворённый компонент обозначают как 
Bsolv. (сольватированный), или Bр. (растворённый). Для В в водных 
растворах – Baq. (акватированный) или Bв. (водный). 

С большими малополярными органическими молекулами (угле-
водороды; жирные кислоты, составляющие масло) ван-дер-
ваальсовые взаимодействия малых полярных молекул воды слабы 
по сравнению с водородными связями в самой воде и с дисперсион-
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ными ван-дер-ваальсовыми связями между большими органически-
ми молекулами. Вследствие этого раствор не образуется – системе 
выгоднее находиться в виде отдельных фаз индивидуальных ком-
понентов. Еще алхимики поняли, что «Similia similibus solventur» –
«подобное растворяется в подобном». Запачканные маслом руки не 
отмываются водой – неполярные масла мало растворимы в поляр-
ной воде, но хорошо растворимы в неполярных жидкостях: гексане 
(бензине), бензоле. Наоборот, полярные спирт или ацетон «смеши-
ваются» друг с другом и с водой, т. е. образуют растворы. Моющие 
средства содержат молекулы, сочетающие полярные группы (и по-
тому растворимые в воде), и неполярные (и потому взаимодейст-
вующие с неполярными молекулами «грязи»). 

1.1.4. Истинные и коллоидные растворы и гетерогенные системы 

Рассмотрим отличия растворов от гетерогенных систем, связан-
ные с однородностью первых и неоднородностью последних. В
смесях (гетерогенных системах) отдельные фазы локализованы в
отдельных областях, отделённых от остальной системы границами 
раздела. Состояние микрочастиц (атомов, ионов, молекул) на гра-
ницах отличается от состояния в объёме, и если доля таких частиц 
значительна, то изменяются и макроскопические свойства системы.

Принципиальным отличием от гомогенных систем является само 
наличие границ раздела. На таких границах между областями с раз-
ными оптическими свойствами (показателями преломления) возни-
кает отражение света. В обычном случае неупорядоченного распо-
ложения частиц разных фаз происходит его рассеивание: такие ве-
щества оптически неоднородны и непрозрачны. Напротив, истин-
ные растворы оптически однородны и прозрачны (в той области 
длин волн света, в которой не поглощают входящие в состав рас-
твора микрочастицы – молекулы, ионы). Так, и кристаллы медного 
купороса CuSO4·5H2O, и водные растворы прозрачные и голубые 
(содержащиеся и в кристаллической решётке, и в растворе аквати-
рованные ионы Cu2+ поглощают фотоны в интервале длин волн, до-
полнительных к голубому). Порошок CuSO4·5H2O (совокупность 
разориентированных микрокристаллов) сохраняет голубую окраску,
но непрозрачен, так как между кристаллами находится воздух с
иным показателем преломления, и разнонаправленные грани кри-
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сталликов отражают падающий свет по различным направлениям,
т. е. рассеивают его.

Для полного понимания свойств растворов необходимо рассмот-
реть высокодисперсные системы и коллоидные растворы. Дисперс-
ной (от лат. dispersus – рассеянный, рассыпанный) системой назы-
вают гетерогенную многофазную систему, одна из которых 
(дисперсионная среда) непрерывна, а другая / или другие (дис-
персная фаза) диспергирована (распределена) в ней в виде от-
дельных частиц (твердых, жидких или газообразных). В свобод-
ных дисперсных системах частицы дисперсной фазы полностью 
окружены дисперсной средой, не контактируют и не взаимодейст-
вуют друг с другом. Механические свойства таких систем полно-
стью определяются дисперсионной средой; если она жидкая, то и
вся система имеет такие свойства жидкости, как сохранение объёма,
но изменение формы, и т. п.

Таблица 1.1

Классификация дисперсных систем по агрегатному состоянию 

Дисперсная фаза Дисперси-
онная среда Газ Жидкость Твёрдое тело 
Газ Невозможно Туман; газ в

начале процес-
са сжижения 

Взвешенная в воздухе 
пыль; дым; тв. вещест-
ва в начале процесса 
кристаллизации из газа

Жидкость Пена Эмульсия Суспензия (взвесь)
Твёрдое тело Газовые 

включения в
тв. телах 

Жидкие вклю-
чения в тв. те-
лах 

Твёрдые гетерогенные 
включения в тв. телах 

Примеры газовых дисперсных систем с жидкой дисперсной фа-
зой – туман и облака, представляющие собой мельчайшие капельки 
воды в воздухе. И воздух, и вода прозрачны в видимом свете, но 
поверхность капель рассевает свет, из-за чего туман и облака види-
мы. Дым – пример газовой дисперсной системы с твёрдыми дис-
персными частицами. Системы, содержащие твёрдые нераствори-
мые дисперсные частицы в жидкости, например, глина в воде, на-
зываются суспензиями. Жидкие дисперсные частицы в жидкой дис-
персионной среде – это эмульсии, самый широко известный пример 
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эмульсии – молоко, в котором органические белковые дисперсные 
частицы находятся в водной среде. Газовые дисперсные частицы 
(пузырьки) в жидкости – известные всем пены. Если такую пену 
охладить до температуры затвердевания жидкости, получится при-
мер дисперсной системы, в которой дисперсные газовые частицы 
распределены в твёрдой фазе. Пример такой природной дисперсной 
системы – вулканическая пемза, примеры производимых материа-
лов – различные пенобетоны. Примерами дисперсной системы, в
которой в твёрдой дисперсионной среде находятся твёрдые дис-
персные частицы, являются многие породы, в которых отдельные 
частицы минералов распределены по фазе собственно породы. Наи-
более яркий пример – частицы золота в кварце.

Свойства дисперсных систем существенно зависят от масштаба 
их пространственной неоднородности, т. е. от размера частиц дис-
персной фазы. По степени раздробленности (дисперсности) сис-
темы делятся на следующие классы: грубодисперсные, размер час-
тиц в которых более 10–5 м; тонкодисперсные (микрогетероген-
ные) с размером частиц от 10–5 до 10–7 м (100 нм); коллоидно-
дисперсные (ультрамикро-гетерогенные или просто коллоидные)
с частицами размером от 10–7 до 10–9м (1–100 нм) (табл. 1.2).  

Таблица 1.2

Классификация дисперсных систем по величине дисперсности 

Гетерогенные системы Тип 
системы грубодисперсные тонкодисперсные

Растворы 
коллоидные

Растворы 
истинные

Размер,м > 10–5 10–5–10–7  10–7–10–9 < 10–9 
Оптиче-
ские свой-

ства 

Непрозрачны Опалесценция 
(рассеяние при 
боковом свете)

Прозрачны 

Изменение свойств веществ при уменьшении размера частиц 
(капель, кристалликов, толщины плёнок и т. п.) обусловлено тем,
что в таких частицах заметная доля молекул (ионов, атомов) нахо-
дится непосредственно на поверхности (или во втором-третьем 
приповерхностных слоях). Число ближайших соседей, количество и
величина химических связей для таких частиц отличается от частиц 
в объёме жидкости или твёрдого тела. Так, в кристалле NaCl каж-
дый ион окружён шестью противоположными ионами, а на поверх-
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ности, в зависимости от ориентации грани, только пятью, четырьмя,
тремя на гранях (100), (110), (111) соответственно; то, что ионная 
связь не имеет направленности, не существенно – энергия поверх-
ностных ионов больше, чем находящихся в объёме, как и для ре-
шётки с ковалентными связями.

Особенно существенно изменяются свойства частиц (капель,
кристалликов, зёрен и т. п.) при уменьшении хотя бы одного их 
размера из трёх до 100 нм и менее. Величина 100 нм не является 
универсальной или пороговой; для одних веществ изменение 
свойств при увеличении дисперсности происходит при больших 
размерах, для других при меньших, к тому же на это влияет огранка 
и форма кристаллов (для твёрдых веществ). Тем не менее, именно 
при размерах дисперсных частиц менее примерно 100 нм меняются 
свойства как самих частиц, так и дисперсной системы в целом. С
уменьшением размера частиц увеличивается давление пара над ни-
ми, растворимость, могут изменяться температуры фазовых перехо-
дов, в том числе плавления и др.

Такие дисперсные системы занимают промежуточное положение 
между гомогенными системами (истинными растворами) и гете-
рофазными многокомпонентными системами, и имеют существен-
ные отличия как от гомогенных, так и от гетерогенных систем. Ве-
личина 100 нм меньше длины волны видимого света,
400 (фиолетовый) – 800 нм (красный), и рассеивание на неоднород-
ностях такого масштаба отличается от рассеивания на границах 
раздела сред с разными оптическими свойствами. Дисперсная сис-
тема, содержащая частицы такого размера, перестаёт быть непро-
зрачной для видимого света.
Системы, в которых твёрдые частицы, жидкие капельки или 

пузырьки газа размера 1–100 нм распределены в жидкости, на-
зывают лиозолями (от lios – жидкость), если это вода, употребля-
ется термин гидрозоль (рис. 1.5); если твёрдые или жидкие части-
цы указанных размеров находятся в газовой фазе, это аэрозоли 
(от лат. aerius – воздушный). Частицы дисперсной фазы в жидких 
коллоидных растворах обычно покрыты сольватирующими их мо-
лекулами растворителя (дисперсионной среды), т. е. имеется анало-
гия с сольватацией микрочастиц (молекул, ионов) в истинных рас-
творах. К лиозолям относятся, например, водные растворы биопо-
лимеров, золи кремневой кислоты и др.
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Для коллоидных систем характерно особое оптическое явление – 
опалесценция (опал + лат. – escentia суффикс, означающий слабое 
действие): рассеяние света дисперсной средой, обусловленное её 
оптической неоднородностью. Получила название от минерала опа-
ла, содержащего дисперсные включения пустоты (воздуха) в кри-
сталлической решётке кварца SiO2, что вызывает радужную игру 
цвета таких кристаллов, связанную с интерференцией. В случае кол-
лоидных растворов опалесценция вызывается эффектом Тиндаля * –
рассеиванием света при боковом освещении, при этом в проходящем 
свете коллоидный раствор прозрачен.

В заключение отметим, что коллоидные системы часто являются 
неравновесными, и с течением времени дисперсные частицы могут 
укрупняться.

1.1.5. Растворы разбавленные и концентрированные,
насыщенные и ненасыщенные, растворимость 

Чем меньше содержание растворённых компонентов в растворе,
тем ближе свойства раствора к свойствам индивидуального (чисто-
го) растворителя. Представим раствор, в котором в бесконечном 

* Эффект Тиндаля (по имени открывателя): рассеяние уменьшается по мере 
изменения спектральной окраски луча от фиолетовой к красной. При пропуска-
нии через дисперсную среду белого света, который содержит полный цветовой 
спектр, свет в синей части спектра частично рассеется, а в остальной части спек-
тра почти нет. Поэтому, если смотреть на рассеянный свет после прохождения 
неоднородной среды при боковом освещении (в стороне от источника света), он 
покажется нам синее, чем исходный свет. Если же смотреть на источник света 
вдоль линии рассеяния, источник покажется нам краснее, чем он есть на самом 
деле. Именно поэтому дымка от лесных пожаров, например, кажется нам голу-
бовато-фиолетовой. Эффект Тиндаля возникает при рассеянии на частицах,
размеры которых превышают размеры атомов в десятки раз, т. е. больше 1 нм.

Рис. 1.5. Пример лиозоля (схема)
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объёме растворителя А имеется единственная частица растворённо-
го компонента В. В таком растворе есть только взаимодействия 
между молекулами растворителя А-А, которые не отличаются 
от таковых в индивидуальном компоненте А, и взаимодействия 
растворённого компонента с растворителем А-В. Взаимодейст-
вия между растворёнными частицами В-В отсутствуют. Это оп-
ределение понятия предельно разбавленный раствор. На атомно-
молекулярном уровне предельно разбавленный раствор представля-
ет собой растворитель в индивидуальном состоянии с бесконечно 
малым количеством растворённых частиц, взаимодействие которых 
с частицами растворителя не осложнено никакими иными взаимо-
действиями.

Для характеристики соотношения количеств растворителя и рас-
творённых веществ используют термины концентрированный и
разбавленный раствор. Это относительные характеристики, обще-
принятых границ, отделяющих первые от вторых нет. Тем не менее,
логично относить к концентрированным растворы, в которых коли-
чества растворённых веществ сопоставимы с количеством раство-
рителя, т. е. х2 ~ x1 ~ 0,1 или с концентрацией много больше, чем 
концентрация в стандартном состоянии, 1 моль/л. Растворы с со-
держанием растворённых веществ много меньше, чем растворителя,
т. е. если ∑xi << 0,1  или с суммарной концентрацией растворённых 
веществ меньше 0,1 моль/л (для многих веществ это примерно со-
ответствует 1 % мас. и меньше) логично отнести к разбавленным.

Концентрированные растворы хорошо растворимых веществ,
например, поваренной соли и сахара, являются ненасыщенными, в
то же время насыщенные растворы трудно растворимых веществ,
таких, как AgCl и BaSO4 весьма разбавленные, около 
0,00001 моль/л.

Также многозначны понятия растворение и растворимость.
Растворимость – это содержание (концентрация) растворён-

ного вещества в насыщенном (равновесном) растворе. Раство-
римость – это максимально возможное содержание вещества в рас-
творе при равновесии. В более широком понимании растворимость 
– это способность вещества образовывать растворы с другими ве-
ществами: эта соль хорошо растворима в воде, данное соединение 
плохо растворимо в неполярных растворителях и т. п.
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Только немногие компоненты (исключая газы) могут образовы-
вать растворы с любыми соотношениями компонентов, что на-
зывается неограниченной растворимостью. Чаще в определён-
ном количестве одного вещества можно растворить ограничен-
ное сверху количество другого – ограниченная растворимость.
Это понятно и известно даже на бытовом уровне, что легко прове-
рить на следующем опыте. Если взять примерно полстакана воды – 
а лучше точно 100 мл – и всыпать по чайной ложке (без горки) по-
варенной соли, тщательно размешивая каждую порцию соли до 
полного растворения и только после этого добавляя последующую,
то примерно на четвёртой ложке растворение прекратится, сколько 
бы вы не перемешивали содержимое стакана. Точное количество 
растворённой соли зависит от температуры; при Т = 20 °С в 100 мл 
воды растворится 35,9 г NaCl – и ни миллиграммом большее! Что-
бы растворить дополнительную порцию соли, придётся добавить 
воды, но соотношение 35,9 г соли на 100 г воды как предельная рас-
творимость хлорида натрия в воде сохранится (для указанных 
20 °С). Вот такой раствор с предельным (максимальным) содер-
жанием растворённого вещества называют насыщенным рас-
твором. Насыщенный раствор – равновесное состояние; добавление 
даже бесконечно малого количества растворённого вещества (пары 
ионов Na+ и Cl– в рассмотренном примере) приведёт к выделению 
этого добавленного количества в виде индивидуального компонен-
та, кристаллического хлорида натрия. Как выражаются химики,
произойдёт выпадение осадка: раствор потеряет прозрачность, так 
как в жидкой фазе появятся кристаллики соли. Конечно, в реально-
сти для появления видимых последствий появления фазы твёрдого 
NaCl в растворе потребуется не пара ионов, а несколько большее 
количество, но это детали кинетики протекания процесса кристал-
лизации (так же как и форма, величина и количество образующихся 
кристаллов), обсуждение которых выходит за рамки настоящего 
пособия. Выпадение осадка будет происходить и при удалении час-
ти растворителя, например, если испарить часть воды из насыщен-
ного раствора.
Раствор с меньшим содержанием растворённого вещества,

чем в насыщенном, называется ненасыщенным. Добавление к
ненасыщенному раствору растворимых компонентов приводит к их 
растворению – в количествах, равных достижению растворимости 
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каждого из компонентов. Возможно и существование неравновес-
ных состояний с концентрацией растворённых веществ, пре-
вышающей её значение в насыщенном растворе – пересыщен-
ных растворов. Однако пересыщенные растворы являются нерав-
новесными, их энергия Гиббса больше, чем сумма энергий Гиббса 
соответствующих количеств насыщенного раствора и кристалличе-
ской фазы, и они неустойчивы: иногда достаточно некоторого 
внешнего воздействия на систему, чтобы произошло практически 
мгновенное выпадение осадка (кристаллизация), например, встря-
хивания сосуда, потирания его стенок стеклянной палочкой и т. п.
Наибольший эффект вызывает добавление к пересыщенному рас-
твору затравок – мельчайших кристалликов вещества, что вызыва-
ет немедленную массовую кристаллизацию.

Следует различать растворимость – равновесную величину, и
скорость растворения – величину кинетическую. Растворение – 
гетерогенный топохимический процесс. Даже хорошо раствори-
мые вещества растворяются с конечной скоростью, которая зависит 
не только от температуры, но и от размера, огранки и дефектности 
кристаллов. Растворение может начинаться на дефектах кристалла,
часто – на выходах дислокаций на грани, при этом образуются ямки 
травления определённой геометрии. Скорость растворения различ-
ных граней отличается и т. п. Часто растворение происходит в диф-
фузионном режиме и определяется скоростью перемешивания. Од-
нако эти детали относятся уже не к строению и свойствам раство-
ров, а к процессу растворения – важному, интересному, но выходя-
щему за рамки нашего пособия.

Вопросы для самопроверки 

1. Что такое раствор? Чем он отличается от однокомпонентной 
системы? От гетерогенной системы?

2. Что такое фаза? Приведите примеры гомо- и гетерофазных 
систем. Может ли газофазная система быть гетерогенной?

3. Что такое растворитель?
4. Приведите примеры растворов, в которых растворитель – 

жидкий, а растворённые вещества: а) газ; б) жидкость; в) твёрдое 
вещество.
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5. Что такое сольватация? Сольватная оболочка? Существует ли 
сольватация в газовых растворах?

6. Вспомните понятия энтальпия, энтропия, энергия Гиббса.
7. Возможно ли самопроизвольное разделение воздуха в поме-

щении на область с индивидуальными азотом и кислородом?
8 Определите понятия идеальный и неидеальный раствор.
9. Закон сохранения массы открыт независимо А.Лавуазье и

М.В. Ломоносовым. Существует ли закон сохранения объёма? Для 
каких процессов объём сохраняется, для каких – не обязательно?

10. Почему при добавлении серной кислоты в воду происходит ра-
зогрев? Какими микроскопическими взаимодействиями вызывается 
тепловыделение при образовании раствора серной кислоты в воде?

11. Возможно ли растворение с эндоэффектом (охлаждением при 
растворении)? 

12. Каков знак теплового эффекта при образовании раствора из 
идеальных газов?

13. В чём отличие дисперсных систем от гетерогенных? Являются 
ли дисперсные системы гетерогенными?

14. В каком диапазоне размеров проходит граница между гетеро-
генными системами и коллоидными растворами? Между коллоид-
ными и истинными растворами?

15. Что такое растворимость?
16. Сколько соли можно растворить в 10 мл воды? В 10 мл насы-

щенного раствора соли? В 1 000 мл насыщенного раствора?
17. Приведите примеры бытовых разбавленных и концентриро-

ванных растворов.

1.2. Концентрация, способы её выражения 

Соотношение между количествами растворённых веществ и рас-
творителя выражают разными способами: по массе, по молям, по 
объёму и др., в зависимости от поставленной задачи и удобства её 
решения, традиций и т. п. В учебной, научной и справочной литера-
туре употребляются различные способы выражения концентрации,
поэтому их необходимо знать, правильно употреблять и уметь пере-
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считывать одни единицы измерения концентрации в другие. В раз-
деле 1.1  приведено определение молярной доли 

∑
=

i
i

i
i n

nx ,

где xi – молярная доля i-го компонента, ni – количество молей i-го 
компонента в растворе. Домножив молярную долю на 100 %, полу-
чим содержание компонента в молярных процентах, % мол.:

%100
n

n(%)x
i

i

i
i ⋅=

∑
.

Именно молярные проценты (или доля) выражают соотношение меж-
ду количеством частиц (атомов, ионов, молекул) компонентов в рас-
творе. Так, воздух содержит, в мол. %: азота 78; кислорода 21; аргона 
0,9 и т. д. В среднем из каждых ста молекул 78 азота и т. д. В 10 % мол.
растворе спирта в воде 10 из каждых ста молекул – спирт и 90 – вода.

Не менее распространены и важны массовая и молярная концен-
трации. Массовая – так как измерения количеств компонентов экс-
периментально проводится обычно взвешиванием твёрдых компо-
нентов, т. е. по массе. Молярная – так как нормируется на объём 
раствора, а количества жидкости удобнее измерять по объёму, а не 
взвешиванием, для чего имеются специальные приёмы, посуда и
оборудование.
Относительная массовая концентрация (массовая доля) wi –

это процент (или доля) массы i-го растворённого вещества по 
отношению к массе раствора:

%100
m
m

(%)w i
i ⋅= или 

m
m

w i
i = .

Размерность wi – проценты или доли 1, но чтобы отличать от
молярных и объёмных процентов, указывается «% мас.», на-
пример, если в растворе содержится 5 г соли и 45 г воды, то относи-
тельная массовая концентрация соли составляет w2 = 10 % мас. или 
w2 = 0,1, и концентрация растворителя w1 = 90 % мас. Соответст-
венно раствор с концентрацией 20 % мас. содержит 20 г раство-
рённого вещества в каждых 100 г раствора. Для растворов, со-
держащих растворитель и одно растворённое вещество, обычно 
опускают индекс и говорят о концентрации раствора w, хотя, строго 
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говоря, это некорректно – концентрация характеризует конкретные 
компоненты раствора.
Молярная концентрация ci – количество молей i-го вещества 

в 1 л раствора:

V
n

c i
i = ,

где ni – количество молей i-го компонента в растворе, V – объём 
раствора в литрах. Размерность молярной концентрации 
[моль/л]. Количество молей растворённого вещества в 1 л рас-
твора называют молярностью, обозначают прописной М; напри-
мер, 2 М раствор уксусной кислоты – это раствор с концентрацией 
уксусной кислоты с = 2 моль/л, двухмолярный раствор уксусной 
кислоты.

Приведём пример пересчёта массовой концентрации в моляр-
ную. В продажном концентрированном растворе соляной кислоты 
содержится 37 % мас. хлороводорода HCl. Плотность этого раство-
ра ρ заметно отличается от плотности воды 1,00 г/см3 и равна 
1,12 г/см3. Вспомнив, что m = ρ × V,  рассчитаем количество молей 
HCl в 1 л раствора:
nHCl = (1000 см3 × 1,12 г/см3) × 37 %/(36,5 г/моль) × 100 % = 11,4 моль 
и молярная концентрация хлороводорода сHCl = nHCl/V = 11,4 моль/л.

При приготовлении жидких растворов обычно измеряют не мас-
сы, а объёмы компонентов, поэтому удобно пользоваться относи-
тельной объёмной концентрацией vi, хотя её физический смысл не 
так ясен, как, например, молярной концентрации. Относительная 
объёмная концентрация определяется как доля (или процент)
объёма компонента раствора в его индивидуальном состоянии к
объёму раствора 
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Величина vi – безразмерна, как и xi, и w1, и для определённости 
указывают, что это объёмные проценты, % об. Именно 40 % об.
(при 20 °С, или 40°) составляет концентрация этанола в воде в попу-
лярном в России и за её пределами напитке – водке (градус ° в дан-
ном случае единица несистемная и используется только для выраже-
ния объёмной концентрации спирта в алкогольных напитках). Следу-
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ет помнить, что при образовании раствора объём не обязан сохра-
няться! 40 % об. означают, что в 100 частях (пусть для определённо-
сти в 100 мл) раствора содержится такой объём спирта, который за-
нимают его 40 частей (мл). Но если смешать 40 мл этанола и 60 мл 
воды, объём полученного раствора составит не 100 мл, а примерно на 
3,5 мл меньше, и объёмная доля спирта окажется не равной 40 %! 

Напомним, что объём не изменяется при образовании идеальных 
растворов. Чем более разбавлен раствор, тем его свойства ближе к
свойствам идеального раствора. Критерием, по которому можно су-
дить о сохранении объёма при смешивании для водных растворов,
может служить их плотность: если плотность исходных растворов 
близка к 1,00 г/см3, то почти наверняка близка к 1 будет плотность 
полученного раствора, а его объём будет равен объёму исходных 
смешиваемых растворов.

В табл. 1.3 сведены наиболее важные и распространённые спо-
собы выражение концентрации растворённых веществ.

Таблица 1.3. Различные способы выражения концентрации 

Наименование Обозна-
чение 

Определение Размер-
ность 

Массовая доля,
мас. %

wi %100
m
m

(%)w i
i ⋅=

% или 
доля 1

Молярная доля,
мол. %

xi %100
n

n(%)x
i

i

i
i ⋅=

∑
% или 
доля 1

Молярная концен-
трация 

ci или 
[В] V

nc i
i =

моль/л или 
М

Массовая концен-
трация 

нет об-
щепри-
нятого 

Si = mi/V г/л, г/мл,
г/100 мл 
и др.

Массовое соотноше-
ние растворённого 
в-ва и растворителя 

ki ki = mi/m1 г/г, г/100 г
и др.

В табл. mi – масса растворённого вещества, ni – количество мо-
лей растворённого вещества, m – масса раствора, m1 – масса рас-
творителя, V – объём раствора.
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В различных справочных данных по растворимости часто исполь-
зуются массовая концентрация 

Si = mi/V1,
где масса растворённого вещества mi может быть выражена в г или в
других единицах, объём растворителя V1 в л, мл или других единицах.

Встречается и выражение концентрации через отношение массы 
растворённого вещества к массе растворителя ki,

ki = mi/m1,
где m1 – масса растворителя, причём массу растворённого вещества 
mi выражают в г, а для массы растворителя используют величину 
m1 = 100 г.

Вопросы для самопроверки 

1. Рассчитайте массовую концентрацию аргона в воздухе.
2. Рассчитайте молярную концентрацию 0,4 %мас. NaOH. 
3. Рассчитайте массовую концентрацию 0,01 М раствора NaOH. 
4. Рассчитайте молярную долю и % мол. NaOH в 0,4 % мас. рас-

творе.
5. Сколько г NaOH и воды содержится в 200 мл 0,01 М раствора?
6. Рассчитайте молярные доли компонентов и молярность воды в

37 % мас. растворе соляной кислоты с плотностью 1,12 г/см3.
7. Какие дополнительные данные нужны, чтобы рассчитать мо-

лярность 96 % мас. серной кислоты?
8. Рассчитайте молярность 96 % мас. серной кислоты, если плот-

ность равна 1,83 г/см3.
9. Какой объём 50 % мас. раствора серной кислоты (плот-

ность 1,40 г/см3) получится при смешивании 100 мл воды и 100 г
H2SO4 (плотность 1,83 г/см3)? 

1.3. Электролитическая диссоциация 

В 1883 г. С. Аррениус открыл явление электропроводности вод-
ных растворов кислот и оснований, позднее выяснилось, что элек-
трический ток могут проводить и растворы солей. Однако многие 
растворы не проводят ток при приложении разности потенциалов.
Растворы, не проводящие ток, называют растворами неэлек-
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тролитов, а растворы, проводящие ток – растворами электро-
литов *.

Откуда в растворе возникают заряженные частицы, необходимые 
для электропроводности, если они отсутствуют в растворителе? От-
вет на него был вскоре дан самим Аррениусом и В. Оствальдом в
концепции электролитической диссоциации, состоящей в том,
что при взаимодействии с полярными молекулами растворите-
ля (вода – весьма полярная молекула) ионные кристаллы и по-
лярные молекулы переходят в раствор в виде сольватирован-
ных ионов, а многие полярные молекулы гетеролитически дис-
социируют (распадаются) на ионы.

Более полная классификация разделяет электролиты на сильные 
и слабые: в растворах сильных электролитов растворённые ве-
щества полностью находятся в виде ионов, не содержат раство-
рённых молекул; в растворах слабых электролитов содержатся 
как ионы, так и молекулы растворённых веществ.

Разберём все три варианта процессов равновесия растворённых 
веществ с жидким растворителем Sж. в виде уравнений химического 
процесса. Рассмотрим три примера: растворение в воде неполярных 
молекул А, полярных молекул АВ и ионного твёрдого вещества M+X–.

1.3.1. Неэлектролиты 

Неполярные молекулы переходят в раствор в виде нейтральных 
молекул,

А + Sж. = Ар.,
здесь индекс «р.» означает «растворённый» (используется также 
«solv.» – сольватированный) и указывает, что состояние компо-
нента А в растворе отличается от его состояния в виде индивиду-
ального компонента. В растворах неэлектролитов содержатся 
только нейтральные молекулы растворителя и растворённых 
веществ и не содержится ионов.

Рассмотрим отдельно варианты недиссоциированных газообраз-
ного, жидкого и твёрдого растворённого вещества.

* Реальные неэлектролиты из-за наличия примесей могут обладать не-
значительной электропроводностью, но на порядки меньшей, чем раство-
ры электролитов. Так, самая чистая вода имеет удельную проводимость 
10−7 См/см – сравните с 0,3 См/см для 0,01 М серной кислоты.
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1) Пусть для определённости А – газ, а Sж. – вода. Тогда равнове-
сие выражается как 

Аж. + Н2Ож. = Ав..
В выражение для константы равновесия не входит растворитель 

Н2Ож. – это фаза постоянного состава:
К = [А]/pА. (1.3.1) 

Здесь К – константа равновесия, pА – парциальное давление А, [А] –
равновесная концентрация газа (концентрация насыщенного при 
парциальном давлении pА. Разумеется, можно сказать и наоборот:
pА – равновесное парциальное давление А над его насыщенным рас-
твором с концентрацией [А].  

Чем выше давление газа над растворителем – тем больше кон-
центрация насыщенного раствора. Именно из-за этого повышается 
концентрация растворённых газов (азота и кислорода, если дышать 
воздухом) при погружениях на глубину у аквалангистов – кровь 
находится в равновесии с воздухом, поглощая из него кислород при 
дыхании и разнося по всем потребителям в организме. Чем глубже 
погружение – тем выше давление, тем выше концентрация раство-
рённых газов в крови. При слишком быстром всплытии давление 
резко уменьшается, уменьшается растворимость газов и вырываю-
щиеся микропузырьки могут нанести повреждения – «вскипание»
крови, кессонная болезнь (подобно резкому открыванию бутылки с
газированными напитками, которые газируют при давлении СО2
больше атмосферного). Поэтому всплытие в легководолазных кос-
тюмах (или вообще без костюмов) проводится медленно и посте-
пенно, чтобы удаление газов из крови проходило без образования 
пузырьков.

Растворимость недиссоциированных газов в воде очень мала, так 
как взаимодействие между растворёнными неполярными молекула-
ми газа и молекулами Н2О ван-дер-ваальсовое, причём только ин-
дукционное и дисперсионное. Поскольку такие взаимодействия 
пропорциональны поляризуемости частиц, пропорциональной объ-
ёму, то наименьшей растворимостью обладают газы с малыми раз-
мерами молекул – He, H2, O2. Так, растворимость кислорода в воде 
при н. у. (0° С, 1 атм) составляет 0,0022 моль/л или 0,007 % мас. (но 
и такую ничтожную концентрацию умудряются использовать для 
дыхания живущие в воде рыбы ☺). Растворимость полярных диссо-
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циирующих веществ на порядки выше – сероводорода примерно в
100 раз, хлороводорода на четыре порядка.

Зависимость растворимости от температуры определяется зави-
симостью от Т константы равновесия 

К = ([А]/ с°) / (pА/р°) = exp(–∆раств.G°/RT), 
где ∆раств.G° – стандартная энергия Гиббса процесса растворения,
∆раств.G° = ∆раств.H° – T∆раств.S°. Здесь ∆раств.H° и ∆раств.S° – стандарт-
ные энтальпия и энтропия растворения соответственно. При ис-
пользовании в качестве стандартного состояния для газов 
р° = 1 бар ≈ 1 атм и для растворённых веществ концентра-
ции с° = 1 моль/л численно равные 1 знаменатели опускают:

К = [А]/pА.
Поэтому все расчёты с использованием констант равновесия следу-
ет проводить с использованием величин концентраций в моль/л, а
давлений в бар ≈ атм.

При растворении газов в жидкостях энтропия уменьшается, сле-
довательно, энтальпия должна также уменьшаться (экзоэффект). 
Поэтому растворимость газов в жидкостях уменьшается при нагре-
вании.

2) Рассмотрим растворение недиссоциированной жидкости А в
воде. Уравнение равновесия Аж. с раствором 

Аж. + Н2Ож. = Ав..
Поскольку параметры фаз постоянного состава Аж. и Н2Ож. не входят 
в выражение для константы равновесия (её активность равна 1), то 

K = [A]/c°.
Численно равную 1 величину c° = 1 моль/л обычно опускают,

K = [A], 
но следует помнить, что выражать концентрацию следует именно 
в моль/л.

Таким образом растворяются неполярные вещества в неполяр-
ных органических жидкостях. В воде без диссоциации растворяют-
ся N2 газ., С2Н5ОНж., I2 тв. и другие неполярные и малополярные веще-
ства.

3) Замена жидкого компонента на твёрдый не приводит к изме-
нению вида зависимости константы равновесия от равновесной 
концентрации. Для процесса Атв. = Ав.

K = [A]. 
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Поскольку при растворении твёрдых веществ в жидкостях чаще на-
блюдается увеличение энтропии и уменьшение энтальпии (эндоэф-
фект), для большинства твёрдых веществ растворимость в жидко-
стях с ростом температуры растёт.

1.3.2. Слабые электролиты 

При растворении большинства полярных молекул АВ (пусть В
имеет большую электроотрицательность, чем А) первая стадия та-
кая же, как в первом случае – молекулы переходят в раствор (хотя в
этом случае – в виде сольватов): 

АВ + Sж. = АВр..
Отличие состоит в последующей стадии электролитической дис-

социации:
АВр. А+

р. + В–
р.,

или сокращённо АВ А++ В–.
В случае слабых электролитов диссоциация неполная, часть моле-
кул находится в диссоциированной форме, в виде ионов А+ и В–,
часть остаётся в недиссоциированной нейтральной форме АВ. Мы 
специально используем здесь и далее символ обратимого протека-
ния процесса для того, чтобы подчеркнуть неполноту диссоциа-
ции и совместное присутствие в растворах слабых электролитов 
как ионов, так и нейтральных молекул.

Рассмотрим подробнее равновесия в водном растворе слабого 
электролита АВ в приближении идеальных растворов. Для газооб-
разного, жидкого и твёрдого вещества АВ первая стадия – раство-
рение:

АВгаз = АВв.;
АВж. = АВв.;
АВтв. = АВв.;

и выражения для констант равновесия 
Kраств. = [AB]/pAB 

для растворения газа, а для растворения конденсированного АВ 
Kраств. = [AB]. 

Но в отличие от растворов неэлектролитов, здесь имеется вторая 
стадия – электролитической диссоциации, одинаковая для любых 
агрегатных состояний растворённого компонента:
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АВв. А+
в. + В–

в..
Константа равновесия между растворёнными молекулами 
(сольватами) и растворёнными ионами (также сольватирован-
ными)

Кдис. = ([А+
в.][В–

в.])/[АВв.]
называется константой диссоциации. Обычно индексы опускают:

Кдис. = [А+][В–]/[АВ]. 
Естественно, что для констант растворения и диссоциации, как и
для любых констант равновесия, выполняются соотношения 

Kраств. = exp(–∆раств.G°/RT), 
Kдис. = exp(–∆дис.G°/RT). 

В растворе присутствуют как нейтральные недиссоциированные 
молекулы, так и ионы, и общая (аналитическая) концентрация ком-
понента АВ в растворе из условий материального баланса по А и по В

[AB] + [A+] = c0(AB) = [AB] + [B–], 
где c0(AB) – начальная концентрация растворённого вещества АВ,
а квадратными скобками, как обычно, обозначены равновесные 
концентрации соответствующих частиц.

Важная характеристика способности электролита к электролити-
ческой диссоциации – степень диссоциации α, равная доле про-
диссоциировавших исходных частиц:

α = Nдис./N0.
Степень диссоциации выражается в долях единицы, от 0 до 1, или в
процентах, от 0 до 100 %. 

Величины констант диссоциации для многих веществ известны.
Зная начальную концентрацию и значение Kдис., нетрудно рассчи-
тать концентрации ионов и недиссоциированных молекул и степень 
диссоциации.

Пример. Рассчитать концентрации всех частиц и степень диссо-
циации 0,20 М раствора метаиодной кислоты HIO3, если известна её 
константа диссоциации Кдис. = 0,17. 
Решение. Рассмотрение любых равновесий в растворах следует 

начинать с записи соответствующих процессов, и только затем пе-
реходить к записи соответствующих выражений для констант рав-
новесия, уравнений материального баланса и т. п. Уравнение про-
цесса, начальные концентрации всех компонентов, их изменения 
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вследствие процесса и равновесные концентрации удобно пред-
ставлять в виде следующей таблицы:

HIO3 = H+ + IO3
–

Начальные концентрации с0 0,2  -  - 
Изменение с0 –х х х
Равновесные концентрации 0,2 – х х х

В растворе слабого электролита начальная концентрация 
0,2 моль/л складывается из исходных непродиссоциировавших мо-
лекул HIO3 и ионов. Так как из молекулы получается два иона (пара 
катион + анион), с0 = [HIO3] + [IO3

–] *. Обозначим за х [моль/л] рав-
новесную концентрацию [H+] = [IO3

–] = x. Тогда [HIO3] = 0,2 – х.
Подставив равновесные концентрации в выражение для констан-

ты диссоциации, получим уравнение, в данном случае квадратное 
относительно х:

Кдис. = [H+][IO3
–]/[HIO3] = x2/(0,2 – х) = 0,17. 

Получаем х = [H+] = [IO3
–] = 0,118 моль/л. Второй, отрицательный 

корень квадратного уравнения, не удовлетворяет условиям задачи.
Поскольку исходные данные приведены с двумя значащими цифра-
ми, нет смысла приводить ответ с большей точностью – округляем 
его до 0,12 моль/л. Концентрация недиссоциированных молекул 
[HIO3] = 0,2 – х = 0,080 моль/л. Степень диссоциации α = Nдис./N0 =
= [IO3

–]/с0 = 0,12/0,20 = 0,60 = 60 %, т. е. из каждых 100 молекул в
0,2 М растворе HIO3 диссоциировали 60 (соответственно имеется 60 
пар ионов H+ и IO3

–) и 40 остаются в недисооциированной ней-
тральной форме.
Ответ: [H+] = [IO3

–] = 0,12 моль/л; [HIO3] = 0,080 моль/л; α = 0,60. 

Примеры слабых электролитов: плавиковая кислота (рас-
твор HFгаз в воде), уксусная кислота СН3СООНж..:

HF H+ + F–;
СН3СООН H+ + СН3СОО–.

* Можно использовать и выражение с0 = [HIO3] + [H+], но как будет пока-
зано далее, для водных растворов в некоторых случаях использование кон-
центрации протонов [H+] может вызвать затруднения, и рекомендуется для 
уравнений материального баланса пользоваться концентрациями анионов.
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1.3.3.  Сильные электролиты 

В случае сильного электролита, ионного соединения МХ, рас-
творённые частицы присутствуют в растворе только и исключи-
тельно в виде сольватированных ионов М+

р. и Х–
р.. Электролитиче-

ская диссоциация полная, чтобы подчеркнуть полноту её протека-
ния, будем использовать одностороннюю стрелку:

MXтв. → M+
р. + X–

р.,
или без индексов 

MX → M+ + X–.
Важно усвоить, что в растворах сильных электролитов при-

сутствуют только ионы и нет нейтральных молекул.
Примеры диссоциации сильных электролитов в воде, соляная 

кислота (раствор HClгаз), твёрдые гидроксид бария Ba(OH)2 и соль 
Al2(SO4)3:

HCl → H+ + Cl–;
Ba(OH)2 → Ba2+ + 2OH–;

Al2(SO4)3 → 2Al3+ + 3SO4
2–.

Сильными электролитами в водных растворах являются 
все соли (исключая ковалентные соединения ртути (+1) и (+2)), 
сильные кислоты и основания (см. далее разделы 2.1.3.2 и 2.2.2.2).  

В растворе сильного электролита диссоциация полная и необра-
тимая, поэтому нет отдельных стадий растворения и диссоциации,
равновесие между твёрдым MX и его водным раствором состоит из 
единого уравнения, в котором совмещаются растворение и диссо-
циация:

MXтв. = M+
в. + X–

в..
Константа равновесия KL (или в ранней литературе ПР) ме-

жду твёрдым сильным электролитом и его насыщенным рас-
твором, если этот раствор разбавленный и его можно считать 
идеальным, выражается для соединения, диссоциирующего на 
два иона, как произведение концентраций катиона и аниона, и
потому получила название произведение растворимости:

KL = [M+
в.][X–

в.]. *

* Если MX – хорошо растворимое соединение и его насыщенный рас-
твор нельзя считать идеальным, KL = aM+aX– ≠ [M+

в.][X–
в.]. 
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Константу диссоциации сильного электролита можно считать стремя-
щейся к бесконечности, Кдис. →∞, а степень диссоциации стремя-
щейся (или равной) к единице, α→ 1.

Равновесные концентрации ионов соответствуют начальной 
концентрации: в 0,3 М растворе K2SO4 [K+] = 0,6 моль/л,
[SO4

2–] = 0,3 моль/л.
Величины растворимости твёрдых электролитов варьируются в

очень широких пределах, этот вопрос рассмотрен в Главе 3. С уве-
личением температуры растворимость чаще увеличивается, хотя 
есть и обратные примеры, например, Li2CO3.

Обобщим в таблице 1.4 главные сведения о растворах электролитов.

Таблица 1.4. Электролиты и неэлектролиты 

Электролит Свойство Неэлектролит
слабый сильный 

Проводимость Нет есть 
Растворённые 
частицы 

Нейтральные 
молекулы 

Молекулы + ионы Только ионы 

α α = 0 0 < α < 1 α→ 1
Кдис. Нет 0 < Кдис. < ∞ Кдис. →∞

Иногда выделяют средние электролиты, степень диссоциации 
которых составляет α ≥ 0,1, но нам представляется это излишним,
так как «средние» электролиты не имеют принципиальных отличий 
от слабых.

Вопросы для самопроверки 

1. Какое измеримое свойство отличает электролиты и неэлектролиты?
2. Чем отличается состояние растворённых частиц в слабых и

сильных электролитах?
3. Являются ли электролитами соли?
4. Какие частицы содержатся в водных растворах: NaCl? I2? HCl? 
5. Что такое степень диссоциации? Может ли она быть равна 2? 
6. Докажите, что из определения степени диссоциации α следует,

что α = сдис./с0, где сдис. – молярная концентрация продиссоцииро-
вавших частиц, а с0 – их начальная концентрация? Останется ли это 
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выражение справедливым, если вместо молярной использовать мас-
совую или объёмную концентрацию?

7. Почему растворимость газов в жидкостях обычно уменьшает-
ся с ростом температуры, а твёрдых веществ возрастает?

8. Какова концентрация ионов в 0,02 М растворе сильного элек-
тролита CaCl2?

9. Какова исходная концентрация CaCl2, если концентрация ио-
нов кальция [Ca2+] = 0,02 моль/л?

10. Какова исходная концентрация CaCl2, если концентрация 
хлорид-ионов [Cl–] = 0,02 моль/л?

11. Какова концентрация ионов в растворе, содержащем 
0,2 моль/л CaCl2 и 0,3 моль/л NaCl? 

1.4. Заключение 

Растворы – гомогенные многокомпонентные системы, могут су-
ществовать в различных агрегатных состояниях – твёрдом, жид-
ком, газообразном. В жидких растворах важную роль играет соль-
ватация растворённых частиц взаимодействующими с ними части-
цами растворителя. За стандартное состояние растворённых ве-
ществ обычно принимается их состояние в виде идеального раство-
ра при концентрации сi = 1 моль/л.

Растворы подразделяются на растворы неэлектролитов, содер-
жащие только незаряженные частицы (молекулы), и не проводящие 
электрический ток, и содержащие ионы проводящие ток растворы 
электролитов. В растворах слабых электролитов диссоциация рас-
творённых молекул частичная, степень диссоциации α < 1, в рас-
творах есть как ионы, так и нейтральные недиссоциированные мо-
лекулы. В растворах сильных электролитов диссоциация полная,
α→ 1, присутствуют только ионы растворённого вещества. Степень 
диссоциации определяется в общем случае величиной константы 
диссоциации электролита.

Промежуточное положение между растворами (истинными рас-
творами) и гетерогенными системами занимают коллоидные раство-
ры, содержащие внутри растворителя дисперсные (отдельные, не 
контактирующие друг с другом) частицы растворённых веществ ма-
лого размера, от 10 нм и меньше.
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ГЛАВА 2. КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ РАВНОВЕСИЯ 

2.1. Кислоты, основания, соли 

2.1.1. Кислоты, основания (по Брёнстеду и Аррениусу)

Кислотно-основные реакции (процессы, равновесия) – те, ко-
торые происходят через перенос протонов Н+. Современные 
представления о кислотно-осно�вных реакциях как о процессах с
переносом протона Н+ возникли в конце XIX – начале XX. вв., при-
чём на равных существует несколько концепций кислотности –
основности. Остановимся здесь на трёх главных: по С. Аррениусу,
Й. Брёнстеду – Т. Лоури и Г. Льюису.
Кислота по Аррениусу – соединение, диссоциирующее в рас-

творе с образованием протона Н+: HCl, CH3COOH, H2S, H2SO4,
H3PO4, H2O (HOH) и т. п. Основание по Аррениусу – соединение,
диссоциирующее с образованием гидроксида OH–: KOH,
Fe(OH)2, Al(OH)3, Mg(OH)Cl, H2O (HOH) и т. п.
Кислота по Брёнстеду – частица, отщепляющая в растворе 

протон, донор протона, H3O+ (H+·H2O), HCOOH, NH4
+ (H+·NH3), 

H3PO4, HCO3
−, H2O (HOH); основание – частица, принимающая в

растворе протон, акцептор протона, OH−, NH3, CO3
2−, HCO3

−,
H2NCH2CH2CH2NH2, H2O. 
Кислота по Льюису – частица, акцептор неподелённой элек-

тронной пары, H+, Cu2+, BF3; основание – донор электронной па-
ры, OH−, NH3, CO3

2−, H2O. 
Все эти определения систематизированы в табл. 2.1. 
Определения кислоты по Аррениусу и Брёнстеду близки, но не 

одинаковы. По Аррениусу кислотами являются вещества; по Брён-
стеду – частицы, которые могут быть как нейтральными 
(CH3COOH, H2S, H2SO3, H3PO4, HCN, HNO3, H2SO3), так и ионами – 
гидратированный протон H3О+, HS–, H2PO4

–, HSO3
–, HSO4

–, HPO4
2– и

т. п.). Понятие кислоты по Брёнстеду шире: любая кислота Брёнсте-
да является кислотой и по Аррениусу; обратное в целом не всегда 
верно (например, анионы кислых солей H2PO4

–, HSO3
– и другие – 

кислоты по Брёнстеду, но не по Аррениусу). Заметим, что водные 
растворы кислот действительно имеют кислый вкус (но пробовать 
их на язык категорически нельзя!).  
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Таблица 2.1. Понятия «кислота» и «основание»

Теория Кислота Основание 
По 
Аррениусу

Вещество, диссоциирующее 
с образованием H+:
HCl, H2SO4, KH2PO4, H2O

Вещество, диссоциирую-
щее с образованием OH–:
KOH, Al(OH)3, H2O

По 
Брёнстеду 

Частица – донор H+:
H3O+, NH4

+, H3PO4, HCO3
−, H2O

Частица – акцептор H+:
OH−, NH3, CO3

2−, HCO3
−, H2O

По 
Льюису 

Частица – акцептор электрон-
ной пары:
H+, BF3, AlCl3, Ag+

Частица – донор элек-
тронной пары:
OH−, NH3, CO3

2−, H2O

Определения основания по Аррениусу и Брёнстеду не симмет-
ричны: по первому при диссоциации образуется гидроксид-ион, что 
позволяет отнести к основаниям любые гидроксиды или хотя бы 
соединения, в составе которых содержатся ОН-группы, например,
воду. Однако возникают проблемы с отнесением к основаниям ам-
миака и органических аминов: известно, что они обладают свойст-
вами оснований, однако не содержат ОН-групп! Это противоречие 
снимается концепцией Брёнстеда: основные свойства могут вызы-
ваться не только отщеплением гидроксида, но и присоединением 
протона!

Ещё более общая концепция кислот и оснований – Льюиса, ос-
нована на присоединении неподелённых электронных пар, выходит 
за непосредственные границы кислотно-основных процессов и от-
носится скорее к процессам комплексообразования. Здесь она не 
обсуждается.

Рассмотрим процессы, происходящие в водных растворах ки-
слот. Как изложено в разделе 1.3.2.2, первая стадия – растворение:

1) Растворение НАтв./ж./газ = НА(в.). 
Агрегатное состояние вещества НА при рассмотрении кислотной 
диссоциации не имеет значения.

Вторая стадия – диссоциация. По Аррениусу она трактуется так:
2А) НА(в.) = Н+(в.) + А–(в.). 
Фактически в водных растворах не существует протонов в несвя-

занном состоянии; такой свободный протон из-за сверхмалых раз-
меров обладал бы гигантским поляризующим действием и букваль-
но срывал бы электроны с ближайших частиц. Реально протон свя-
зан с атомом кислорода в молекуле воды донорно-акцепторной свя-
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зью, образуя ион гидроксония, Н3О+. Более адекватно процесс дис-
социации выражается уравнением 2Б:

2Б) НА(в.)1, кисл. + Н2О(ж.)2, осн. = Н3О+(в.)2, кисл. + А–(в.)1, осн.
Здесь в явном виде отражён обмен протонами между молекула-

ми кислоты НА и Н2О. Именно в этом и состоит подход Брёнстеда:
кислота не существует без основания, основание не существует без 
кислоты. В любом кислотно-осноYвном процессе можно выделить 
две пары кислота / основание, отличающиеся по составу на 
протон; сам процесс – это перенос протона от кислотной формы 
1-й пары на осноYвную форму 2-й (в данном случае – от НА к
Н2О); поскольку эти две кислотно-осноYвные пары, (НА / А–)1 и
(Н2О / Н3О+)2, неотделимы друг от друга в кислотно-осноYвных 
процессах, их называют сопряжёнными.

Формально разные уравнения 2А и 2Б отражают один и тот же 
процесс. Для разбавленных растворов Н2О(ж.) является фазой по-
стоянного состава, её концентрация не входит в выражение для 
константы; выразим константу равновесия процесса 2Б через соот-
ветствующие равновесные концентрации (индексы «в.» здесь и вез-
де далее для краткости опускаем): 

КБ = [Н3О+][А–]/НА. (2.1) 
Выражение для уравнения 2А

КА = [Н+][А–]/НА (2.2) 
отличается от предыдущего только тем, что равновесная концен-
трация гидроксония [Н3О+] заменена равновесной концентраци-
ей [Н+]. Реально все протоны находятся в водных растворах в виде 
сольватированных ионов Н3О+, и уравнения (2.2) и (2.1) тождест-
венны – если под [Н+] понимать условную запись равновесной кон-
центрации гидроксония [Н3О+], что обычно и делается по умолча-
нию в большинстве научных и учебных текстов.

Константа КБ (она же КА) соответствует определению константы 
диссоциации слабого электролита, см. раздел 1.3.2. В случае диссо-
циации кислоты её называют также константой кислотности, Ka
(индекс a от английского acid – кислота). Употребляются также 
термины константа диссоциации или константа ионизации ки-
слоты. Итак, константа кислотности Ка соединения НА в вод-
ном растворе – это константа равновесия кислотной диссоциа-
ции (переноса протона от кислоты к воде) НАв. = Н+

в. + А–
в..
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С учётом приведённого выше комментария о том, что под концен-
трацией [Н+] следует понимать концентрацию гидроксония [Н3О+]: 

Ka = [H+]⋅[A–]/[HA]. 
Чем больше величина Ka, тем сильнее кислота. Например, для 

уксусной кислоты 
CH3COOH(в.)1, кисл.+ H2O(ж.)2, осн.= CH3COO–(в.)1, осн.+ H3O+(в.)2, кисл.;
или сокращенно CH3COOH = CH3COO– + H+, протон переносится от
молекулы уксусной кислоты к молекуле воды (вода – основание), 
Ka = 2⋅10–5 (везде приводятся округлённые значения констант). 

Итак, в двух подходах к кислотности особой разницы нет - ки-
слота отдаёт протон. По Аррениусу это вещество, по Брёнстеду – 
любая частица, не обязательно нейтральная. Для оснований отличия 
в двух подходах существеннее.
Основания по Аррениусу – гидроксиды NaOH, Cu(OH)2, Al(OH)3

и другие и основные соли (Mg(OH)Cl и т. п.), способные отщеплять 
гидроксид-ион в растворе. В общем случае для основания МОН 
(ОН – гидроксид, М – основный остаток, не обязательно металл): 

МОН(в.) = М+(в.) + ОН–(в.). 
Возникает проблема с хорошо известными осно�вными свойства-

ми аммиака, аминов и некоторых других соединений, которую ре-
шают предположением о существовании в водных растворах неус-
тойчивых оснований типа NH4OH (заметим, что реально таких мо-
лекул в растворах не существует, что мы отметили использованием 
зачёркнутого шрифта). 
Основания по Брёнстеду – частицы, способные в растворе при-

соединять протон: гидроксид-ион OH–, Mg(OH)+, Al(OH)2+,
Al(OH)2

+, NH3. По Брёнстеду не обязательно наличие ОН-группы 
для проявления осно�вных свойств, необходимо лишь наличие спо-
собности присоединять протон. Источником протонов в водных 
растворах служат молекулы воды. Присоединение протонов к тако-
му основанию Брёнстеда, как OH–, происходит вследствие образо-
вания О-Н связи:

(OH–)1, осн. + (Н2О)2, кисл. = (Н2О)1, кисл. + (OH–)2, осн..
Это уравнение, выглядящее как тождество (обе сопряжённые пары 
основание – кислота здесь одинаковые, OH–/Н2О и Н2О/OH–), по-
зволяет рассматривать в рамках концепции оснований Брёнстеда 
самое важное из оснований – гидроксид-ион.
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В случае аммиака уравнение основной диссоциации выглядит так:
NH3 (в.)1, осн.+ Н2О(ж.)2, кисл. = NН4

+(в.)1, кисл. + ОН–(в.)2, осн..
Сопряженные пары – NH3/NH4

+, H2O/ОН–, но, в отличие от при-
мера с уксусной кислотой, с аммиаком вода ведёт себя как кислота 
– отдает протон молекуле аммиака. Это явление – способность од-
ного и того же вещества выступать как в роли кислоты, так и осно-
вания в сопряжённых парах с разными веществами не противоречит 
ни одной из концепций кислотности – основности и обсуждается в
следующем разделе.

В общем случае уравнение диссоциации основания В (В – любая 
частица, способная присоединять протон в растворе): 

В (в.)1, осн.+ Н2О(ж.)2, кисл. = ВН+(в.)1, кисл. + ОН–(в.)2, осн..
Константа равновесия переноса протона от воды к основа-

нию называется константой основности (или основной иониза-
ции) Kb основания B (от англ. base – основание): 

Kb = [ВН+]⋅[ОН–]/[B].
Для аммиака Kb = [ВН+]⋅[ОН–]/[B] = [NН4

+]⋅[ОН–]/[NH3] = 2⋅10–5.
Основаниями являются и кислотные остатки А–, т. е. анионы:

CH3COO– + H2O = CH3COOH + ОН–.

2.1.2. Соли 

Третий класс кислотно-основной классификации соединений,
после кислот и оснований – соли. Кислоты и основания вступают 
друг с другом в реакцию нейтрализации. В терминах концепции 
Аррениуса 

HA + МОН = MA + H2О.
кислота основание соль 

По Брёнстеду 
HA + В = ВНА

кислота основание соль 
Продукт взаимодействия кислоты и основания * (если только 

ни кислотой, ни основанием не является вода!) называют солью.
Можно также трактовать соли как результат полного или частич-
ного замещения протонов в кислоте на катионы, или как ре-

* Взаимодействия не обязательно реального, но и условного (потенци-
ально возможного, гипотетического). 
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зультат полного или частичного замещения ОН–-ионов в гид-
роксидах металлов на кислотные остатки (анионы). Или по 
Брёнстеду – ионное соединение (ВН)+(А)–, образующееся при пе-
реносе протона с кислоты НА на основание В.

Независимо от концепции и терминологии, соль всегда – ионное 
соединение, состоящее из катионов и анионов, со всеми вытекаю-
щими из этого последствиями: прочной химической связью между 
структурными единицами (катионами и анионами), и, следователь-
но, достаточно высокой температурой плавления и механической 
прочностью; полной электролитической диссоциацией на катионы и
анионы в полярных растворителях (соли – сильные электролиты); 
ненаправленностью ионной связи (в случае простых, одноатомных 
катионов и анионов это приводит к достаточно большим координа-
ционным числам в их кристаллической структуре (типичные КЧ 6, 
8, 12). Соли – не молекулярные соединения! Ни в твёрдых солях, ни 
в их водных растворах нет молекул NaCl, NH4NO3 или Al2(SO4)3;они 
состоят из ионов Na+ и Cl–, NH4

+ и NO3
–, Al3+ и SO4

2– соответствен-
но, на которые диссоциируют в воде. Более полная классификация 
солей приводится в разделе 2.1.3.3.

2.1.3. Классификации кислот, оснований и солей 

2.1.3.1. Классификация по составу 
Кислоты и основания классифицируют по различным признакам.
Первый признак – химический состав. Кислоты разделяются на 

органические (прежде всего карбокислоты, содержащие группу 
-СООН) и неорганические. Неорганические кислоты подразде-
ляют на бескислородные и кислородные.
Бескислородные кислоты не содержат атомов О: растворы га-

логеноводородов HГ, где Г = F, Cl, Br, I; халькогеноводородов H2Х,
X = S, Se, Te; HN3, HCN – азидо- и циановодорода соответственно.

Вторые содержат кислород и их состав формально можно 
выразить как гидратированные оксиды элементов ЭхОу·zH2O.
Например, для галогенов Г = Cl, Br, I: НГО4 – (Г2О7·Н2О)0,5; НГО3 –
(Г2О5·Н2О)0,5; НГО2 – Г2О3·Н2О)0,5; НГО – (Г2О·Н2О)0,5; H5IO6 –
(I2О7·5Н2О)0,5 *. Для халькогенов X = S, Se, Te: H2XO4 – ХО3·Н2О;

* Существуют ли конкретные оксиды ЭхОу реально или условно, для 
данной классификации не принципиально.
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H2XO3 – ХО2·Н2О; H2S2O7 – 2SО3·Н2О; H6TeO6 – TeО3·3Н2О. А так-
же HNO3, HNO2, H3PO4, HPO3, H2CO3, SiO2·xH2O, H3BO3 и другие.
Характерно образование кислородных кислот для элементов-
неметаллов, но известны и кислоты – гидратированные оксиды ме-
таллов в высоких степенях окисления, +5 и выше: HVO3, H2CrO4,
H2Cr2O7, HMnO4 и другие.
Основания по составу можно разделить на гидроксиды (гидра-

тированные оксиды металлов, за исключением некоторых гидра-
тированных гидроксидов переходных металлов в высоких степенях 
окисления, +5 и более, являющихся кислотами, см. выше), и азото-
содержащие (включающие атом :N с неподелённой парой элек-
тронов, способной акцептировать протон).

К первым относятся растворимые гидроксиды металлов 
1 группы Периодической системы (ПС) от LiOH до CsOH (щёлочи)
и 2 группы ПС Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2, труднорастворимый 
Mg(OH)2 и другие труднорастворимые гидроксиды (CuOH, Cr(OH)2,
Mn(OH)2, La(OH)3 и другие). 

Представители вторых – аммиак :NH3 и его производные (орга-
нические амины); гидразин N2H4, гидроксиламин NH2OH и их про-
изводные, имины, содержащие группу =NH; нитрилы, содержащие 
≡N; различные гетероциклы с атомом азота, способным присоеди-
нять протон к неподелённой паре электронов, :N, т. е. быть основа-
нием по Брёнстеду, и т. п.

Большинство гидратированных оксидов металлов в степенях 
окисления +3 и +4 (Al(OH)3, Cr(OH)3, Fe(OH)3, SnO2·xH2O, 
TiO2·xH2O) являются амфотерными соединениями, проявляющими 
двойственные свойства как оснований, так и кислот: со щелочами 
они реагируют как кислоты, с сильными кислотами – как основа-
ния. Амфотерными являются и гидроксиды некоторых металлов в
степени окисления +2 (Zn(OH)2, Pb(OH)2, Sn(OH)2, Cu(OH)2). 

2.1.3.2. Классификация по силе кислотности / основности 
Второй классификационный признак – сила кислоты или осно-

вания. Чем легче частица расстаётся со своим протоном, тем боль-
шее количество основной формы находится с ней в равновесии в
растворе, тем выше ее степень диссоциации. Кислоты делят по сте-
пени диссоциации на сильные (диссоциируют в растворе нацело,
α→ 1) и слабые (диссоциируют в растворе частично, 0 < α < 1). 
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Количественно сила кислоты определяется величиной константы её 
диссоциации Ка.
К сильным кислотам относятся водные растворы HCl (соля-

ная кислота), HBr, HI; серная H2SO4
*, азотная HNO3, хлорная 

HClO4 и другие кислородные кислоты общего состава HnЭOm,
для которых m – n ≥ 2).

Константы диссоциации сильных кислот обычно не приводят в
справочных данных, так как можно считать, что в не слишком кон-
центрированных растворах степень их диссоциации равна 1, а
Ka →∞ (для сильных оснований Kb →∞).  

Для большинства остальных кислот величины Ка попадают в ин-
тервал между 10–4 и 10–15 (для воды Ка~ 10–16). Таким образом, для 
достаточно разбавленных растворов (менее 0,1 моль/л) степень дис-
социации не превышает ~0,01. Иногда выделяют кислоты средней 
силы, степень диссоциации которых достаточно велика, 0 < α < 1 –
но в этом нет большого смысла, так как в очень разбавленных рас-
творах такие степени диссоциации могут достигаться и для более 
слабых кислот. В качестве критерия силы кислоты (и вообще вели-
чины константы диссоциации) часто используют величину показа-
теля константы pK = –lgK.

По Брёнстеду самая сильная кислота – гидроксоний-ион Н3О+.
Кислотами в этих терминах будут ион аммония NH4

+ и все его про-
изводные и «родственники» (CH3NH3

+, R-C=NH2
+ и т. п.), все кис-

лые анионы: HSO4
–, −

3HCO , −
42POH , −2

4HPO  и другие. При прочих 
равных условиях, чем положительнее заряд частицы, тем более 
сильной кислотой она является – и наоборот. В ряду H3PO4, −

42POH ,
−2

4HPO  кислотность уменьшается; в ряду N2H4, N2H5
+, N2H6

2+ ки-
слотность возрастает.

По Брёнстеду сила основания определяется не степенью его са-
модиссоциации на ионы, а тем, в какой степени оно отщепляет про-
тоны от молекулы растворителя. Самое сильное основание в этих 
терминах – гидроксид-ион ОН–. Чем более сильной является кисло-
та, тем слабее как основание соответствующая ей основная форма и

* Строго говоря, серная (как и селеновая) кислота – сильная только по пер-
вой ступени, величина Ка2 = 0,01. 
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наоборот. Так, HCl – кислота сильная, Cl− – слабое (можно сказать,
никакое) основание; HCN – довольно слабая кислота Ka = 10−9, CN−

– довольно сильное основание, Kb = 10−5, на уровне аммиака, NH3;
соответственно кислотная форма аммиака, +

4NH  – кислота, сопос-
тавимая по силе с HCN. Основность тем выше, чем отрицательнее 
заряд частицы: в ряду −

42POH , −2
4HPO , PO4

3− основность увеличи-
вается.

Природа не запрещает совмещать кислые и основные свойства 
одной частице – это амфолиты или амфотерные частицы. Не 
могут быть амфолитами сильная кислота или сильное основание;
амфолит всегда и слабая кислота, и слабое основание. Количест-
венно связь между константой кислотности Ка кислой и основности 
Кb основной форм приводится в разделе 2.3.2.

В рамках термодинамики величины Ка и Кb определяются соот-
ветствующими стандартными энергиями Гиббса ∆дис.G° процессов 
кислотной или основной диссоциации (ионизации), 

Ка = ,
где ∆дис.G° = ∆дис.H° – T∆дис.S°.
В водных растворах, т. е. при температурах невысоких, ~300 K,  ве-
личина ∆дис.G° определяется в основном энтальпийным, а не энтро-
пийным слагаемым. Так как кислотная диссоциация обычно про-
цесс эндотермический, с повышением температуры константы дис-
социации увеличиваются, сила кислот возрастает.

Особо отметим, что сила кислот и оснований зависит от термо-
динамических параметров (определяемых строением) обеих участ-
вующих в диссоциации сопряжённых пар – и кислоты, и раствори-
теля. Килотно-основная диссоциация происходит не только в воде,
а и в других протонных растворителях. Например, сильная в воде 
по первой ступени серная кислота в уксусной кислоте становится 
слабой, Ка = 10−5. Слабая в воде уксусная кислота будет сильной в
жидком аммиаке (реально полностью и необратимо превращаясь в
соль, ацетат аммония): 

(СН3СООН) 1 кисл. + (NH3) 2 осн. = (СН3СОО−) 1 осн. + (NH4
+) 2 кисл.

или, в молекулярной форме,
СН3СООН + NH3 = СН3СООNH4.
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На атомно-молекулярном уровне сила кислоты определяется 
энергией гетеролитического разрыва связи Н-А на Н+ и А− и разно-
стью энергий (устойчивостью) образующихся сольватов НАв. и А−в.
(ещё один сольват, Н3О+

в., одинаков для всех кислот).  
Гидратированные оксиды элементов НnЭOm или М(ОН)k могут 

диссоциировать и как кислоты. Как было рассмотрено Косселем,
всё определяется энергиями связей Н-О и Э-О во фрагменте Н-О-Э
молекулы НnЭOm. Если менее прочна к гетеролитическому разрыву 
связь Н-О, происходит кислотная диссоциация:

НЭO = Н+ + ЭО−.
Если связь Э-О, то основная:

НЭO= Э+ + OH−.
В случае кислот состава НЭOm с увеличением m происходит 

увеличение степени окисления элемента Э и его эффективного за-
ряда. Например, для HClOm степень окисления хлора увеличивается 
от +1 для m = 1 до +7 при m = 4. Увеличение эффективного заряда 
приводит к уменьшению радиуса Cl и длины связи O-Cl, и, следова-
тельно, к упрочнению этой связи. Вместе с этим фрагмент –ClOm с
увеличением m всё в большей степени оттягивает электронную 
плотность с атома О вследствие мезомерного эффекта (сопряже-
ние), поляризуя связь Оδ--Нδ+, эффективный заряд на атоме Нδ+ воз-
растает. В результате с увеличением m облегчается кислотная дис-
социация по типу НClO = Н+ + ClО−: для HClO и HClO2 рКа равны 
7,6 и 2,0 соответственно, HClO3 и HClO4 – сильные кислоты, при-
чём последняя более сильная.

Для разных элементов одного периода, например, от Al до Cl в
высших степенях окисления, с ростом условного заряда Э от +3 до 
+7 увеличивается энергия и полярность связей Э-О. Это приводит к
облегчению гетеролитического разрыва связи О-Н, т. е. к возраста-
нию в ряду от Al(OH)3 – H4SiO4 – H3PO4 – H2SO4 - HClO4 кислотных 
свойств и ослаблению основных.

Все основания по Аррениусу (гидроксиды металлов) можно бы-
ло бы считать сильными, так как они полностью диссоциируют в
водных растворах. Но к сильным основаниям относят только хоро-
шо растворимые гидроксиды щелочных металлов от LiOH до CsOH 
(щёлочи), и щелочноземельных металлов от Ca(OH)2 до Ra(OH)2.
Все остальные гидроксиды металлов труднорастворимы в воде, и
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концентрация ОН− -ионов даже в их насыщенных растворах мала по 
сравнению даже с весьма разбавленными растворами щелочей. По-
этому труднорастворимые гидроксиды не считают сильными осно-
ваниями, хотя диссоциируют они полностью, никаких молекул в их 
растворах не содержится:

CuOH → Cu+ + ОН−;
La(OH)3 → Fe3+ + 3ОН−.

Все азотосодержащие основания слабые. Для аммиака Kb = 2·10−5

при ст. у. В зависимости от акцепторных свойств атома N, на кото-
рые влияют природа заместителей и т. п., эта величина может изме-
няться на несколько порядков. Например, анилин – более слабое 
основание, чем аммиак, рКb ~ 11; 1,2,3-триазол более сильное,
рКb ~ 1.

2.1.3.3. Одно- и многоосновные кислоты, одно- и многокислот-
ные основания; средние, кислые и основные соли 

Ещё один классификационный признак кислот и оснований – ко-
личество отдаваемых кислотой протонов и соответственно количе-
ство отдаваемых OH− (или акцептируемых Н+) основанием. По ко-
личеству способных образоваться при диссоциации ионов H+

кислоты разделяются на одноосноGвные, например, HCl, HNO3,
HNO2, HClO, CH3COOH, двухосноGвные, например, H2SO4, H2SO3,
H2S, CO2 + H2O, HOOC–CH2–COOH, трёхосноGвные (H3PO4,
HOOC–CH2–CH(COOH)–CH2–COOH и другие) и т. п. * Такие ки-
слоты способны образовывать не только средние соли, в которых 
ионы Н+ полностью замещены на катионы: K2S, 
Na2(OOCCH2COO), (NH4)3PO4, но и кислые соли, в которых ионы 
Н+ замещены на катионы частично: KHS, Na(OOCCH2COOH), 
(NH4)H2PO4, (NH4)2HPO4.

Соответственно по количеству способных образоваться в рас-
творе гидроксид-ионов (или, по Брёнстеду, присоединенных 
протонов) Ca(OH)2 и H2NCH2CH2NH2 можно назвать двухкислот-
ными, Al(OH)3 и Fe(OH)3 трёхкислотными основаниями и т. п.

* Основность более трёх для неорганических кислот проявляется с трудом 
и встречается в редких случаях. Ортокремниевая кислота, молекулярную 
формулу которой можно записать как H4SiO4, реально имеет полимерное 
строение; понятие ступеней диссоциации неприменимо к полимерам.



45 
 

Такие основания при замещении всех гидроксид-ионов (присое-
динении всех возможных протонов) образуют средние соли 
(Al2(SO4)3, (H3NCH2CH2NH3)Cl2), а при замещении только части 
ОН−-ионов – осноGвные соли: [Al(OH)2]2SO4, Al(OH)(SO4), 
[Cu(OH)2]2CO3 и т. д. Соли, представляющие собой продукт непол-
ного присоединения протонов к основным центрам, например,
N2H5Cl, (H2NCH2CH2NH3)Cl, не принято относить к основным.

Последовательные процессы кислотной или осно�вной диссоциа-
ции называют ступенями (индексы, указывающие на принадлеж-
ность частиц к раствору, для сокращения опущены):  

H3PO4 + H2O = H2PO4
– + H3O+ − 1-я ступень,

H2PO4
– + H2O = HPO4

2– + H3O+ − 2-я ступень,
HPO4

2– + H2O = PO4
3– + H3O+ − 3-я ступень.

Каждая ступень кислотной диссоциации ортофосфорной кисло-
ты характеризуется собственной константой равновесия:

Ka1 = [H+]⋅[H2PO4
–] / [H3PO4] = 7⋅10–3;

Ka2 = [H+]⋅[HPO4
2–] / [H2PO4

–] = 6⋅10–8;
Ka3 = [H+]⋅[PO4

3–] / [HPO4
2–] = 5⋅10–13.

Обратите внимание, что каждая последующая константа кислот-
ности на несколько порядков меньше предыдущей – это общее яв-
ление для всех неорганических кислот.

Аналогично и константа осно�вной ионизации гидразина N2H4 по 
2-й ступени Kb2 меньше константы основности по 1-й ступени Kb1:

H2N-NH2 + H2O = (H3N-NH2)+ + OH–,
(H3N-NH2)+ + H2O = (H3N-NH3)2+ + OH–.

Основность в общем не всегда совпадает с количеством ато-
мов Н в молекуле кислоты, а определяется именно количеством 
«кислых» атомов водорода, как правило, входящих в ОН-группы.
Так, Н3РО3 – двухосновная кислота, так как правильно отражает её 
строение формула (НО)2НРО, Н3РО2 – одноосновная (в молекуле 
также одна НО-группа, атом P имеет ковалентность 5). Величина 
основности кремниевой кислоты из-за её полимерного строения 
требует отдельного комментария *.

* Почти все силикаты (кроме растворимых силикатов щелочных металлов)
содержат кремнекислородный тетраэдр, т. е. ортосиликат-ион [SiO4

4–]. По 
классификации их следует отнести к полностью замещённым (средним)
ортосиликатам. Исходя из этого, можно считать ортокремниевую кислоту 
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В некоторых случаях кислотными свойствами обладает не сама 
частица, а частица совместно с водой. Наиболее распространенные 
пример – это кислотные свойства водных растворов СО2 и SO2
(угольная и сернистая кислоты H2CO3 и H2SO3 неустойчивы). 

Растворение:
CO2(газ) = CO2(в.). 

Диссоциация:
CO2(в.) + H2O(ж.) = HCO3

–(в.) + H+(в.)  – 1-я ступень,
HCO3

–(в.) = CO3
2–(в.) + H+(в.) – 2-я ступень.

Как отмечалось выше, некоторые частицы могут проявлять и ки-
слотные, и осно�вные свойства. Такие частицы (по Аррениусу – со-
единения) называют амфотерными. Приведём примеры уравне-
ний, характеризующих кислотно-осно�вные свойства некоторых ам-
фотерных частиц.

Все многоосновные кислоты, отщепив один протон, превраща-
ются в амфотерную частицу, способную как присоединить протон 
обратно, так и отщепить второй протон. Примеры:
H2S + H2O = HS– + H3O+;
Кислота 1  Основание 2 Основание 1 Кислота 2

H2O + HS– = ОН– + H2S; 

Кислота 1  Основание 2 Основание 1 Кислота 2

HS– + NH3 = S2– + NH4
+.

Кислота 1  Основание 2 Основание 1 Кислота 2

Обобщим изложенные классификации кислот и оснований 
в табл. 2.2. и солей в табл. 2.3

четырёхосновной – не по числу ступеней диссоциации кислоты SiO2·xH2O
полимерного строения, а по способности к замещению протонов на катио-
ны.
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Таблица 2.2. Классификации кислот оснований 

Класс.признак Кислоты 
неорганические Состав 

бескислородные
HCl, H2S, HCN 

Кислородные 
HClO, H2SO4, HVO3

Органические 
HCOOH, H2C2O4,
R-COOH 

Основания 
неорганические органические Состав 

гидроксиды ме-
таллов M(OH)n

азотосодержащие
NH3, NH2OH 

азотосодержащие
R-NH2, R=NH 

Кислоты Сила 
кислоты сильные 

HCl, HClO4, H2SO4, HNO3

cлабые 
HF, H2S, H2CO3, SiO2·xH2O

Основания Сила 
основания cильные 

щёлочи МОН, Ba(OH)2

cлабые 
NH3, N2H4, R-NH2, R=NH 

Кислоты 
Основность одноосновные 

HI, HClO3, HCN 
двухосновные 
H2S, H2SO4, H2C2O4

трёхосновн. и т.п.
H3PO4, H3AsO4

Основания 
Кислотность однокислотные 

KOH, CH3NH2

двухкислотные 
Cu(OH)2, N2H4

трёхкисл. и т. п.
Fe(OH)3

Некоторые кислоты и основания нельзя втиснуть ни в одну из 
ячеек табл. 2.2. Например, глицин H2NCH2COOH является одно-
временно одноосновной кислотой и однокислотным основанием.
Сульфоновые кислоты R-SО3H, например, бензолсульфокислота 
С6Н5SО3H можно рассматривать и как неорганические, и как орга-
нические, и т. п.

Существуют двойные соли, состоящие из двух разных катионов 
с общим анионом, например, KNaCl2, квасцы KCr(SO4)2·12H2O, 
KAl(SO4)2·12H2O, шёниты K2Mg(SO4)2·6H2O, (NH4)2Fe(SO4)2·6H2O. 
Катион, анион, или оба могут быть комплексными: [Cu(NH3)4]Cl2,
K4[Fe(CN)6], [Co(NH3)6][Ir(C2O4)3] и т. п.
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Таблица 2.3. Классификация солей 

Соли 
Средние 
(устар. –
нормальные)

Полное замещение Н+ в кислоте на катион (или полное 
замещение ОН– на анион, или полное присоединение Н+)
CaBr2, MgSO4, Ca3(PO4)2, N2H6SO4, KOOCCH2COOK 

Кислые Частичное замещение Н+ в кислоте на катион 
NaHCO3, Mg(HSO4)2, CaHPO4, Ca(H2PO4)2, N2H6(HSO4)2,
NH4HSO3, KOOCCH2COOH, Ba(HC2O4)2

Основные Частичное замещение ОН– в основании на анион 
Mg(OH)Cl, [Cu(OH)]2CO3, Ni(OH)(NO3)

В отношении солей важно понимать, что любая хорошо раство-
римая соль диссоциирует полностью на катионы и анионы. Если 
соль кислая, то в первичном процессе полной диссоциации соли на 
ионы в раствор переходят и кислые анионы как таковые:

Mg(HSO4)2 → Mg2+ + 2HSO4
−;

KOOCCH2COOH → K+ + −OOCCH2COOH; 
диссоциация кислых анионов в этом случае – процесс вторичный.

Аналогично с основными, двойными, комплексными и т. п. солями:
Mg(OH)Cl → Mg2+ + OH− + Cl−;

[Cu(NH3)4]Cl2 → [Cu(NH3)4]2+ + 2Cl−;
N2H5Cl → N2H5Cl. 

Кислота и основание всегда реагируют друг с другом, давая 
соль. Записывать в качестве одного из продуктов, например, окис-
лительно-восстановительной реакции основание (даже слабое), если 
среди реагентов есть сильная кислота, или сильное основание, если 
один из реагентов кислота (даже слабая) – ошибка! И наоборот, да-
же слабая кислота не получится в реакции, если среди реагентов 
есть сильное основание, а сильная кислота не получится, если есть 
слабое основание – между кислотами и основаниями в водных рас-
творах всегда происходит реакция нейтрализации с образованием 
соли. В этом случае следует увеличить коэффициент перед соответ-
ствующим реагентом и в качестве продукта реакции записать соот-
ветствующую соль.
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Примеры:

Неправильно:
PCl5 + 5NaOH = 5NaCl  + H2O + H3PO4.

Основание Кислота

Правильно:
PCl5 + 8NaOH = 5NaCl +4H2O + Na3PO4.

Основание Cоль

Неправильно:
3Cl2 + NH3 = NCl3 + 3HCl.

Слабое основание Сильная кислота

Правильно:
3Cl2 + 4NH3 = NCl3 + 4NH4Cl. 

Слабое основание Cоль

Вопросы для самопроверки 

1. Дайте определения кислоты по Аррениусу и Брёнстеду. В чём 
их сходство и различие?

2. Являются ли кислотами по Брёнстеду: HNO3? HNO2? KHCO3?
HCO3

−? NH4Cl? NH4
+? H3O+?

3. Выпишите для кислот по Брёнстеду из вопроса 2 соответст-
вующие им основные формы.

4. Являются ли кислотами по Аррениусу: HNO3? HNO2?
KHCO3? HCO3

−? NH4Cl? NH4
+? H3O+?

5. Дайте определения основания по Аррениусу и Брёнстеду.
В чём их сходство и различие?

6. Являются ли основаниями по Брёнстеду: HNO2? HCO3
−?

CO3
2−? KOH? OH−? NH3? NH4Cl? NH4

+? Mg(OH)Cl? Mg(OH)+?
7. Выпишите для оснований по Брёнстеду из вопроса 6 соответ-

ствующие им кислотные формы.
8. Являются ли основаниями по Аррениусу: HNO2? HCO3

−?
CO3

2−? KOH? OH−? NH3? NH4Cl? NH4
+? Mg(OH)Cl? Mg(OH)+?

9. Запишите уравнение диссоциации основания Брёнстеда 
CH3NH2. Укажите две сопряжённые кислотно-основные пары.
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10. Дайте определение понятию: константа кислотности. Запи-
шите уравнение диссоциации кислоты HCN и выражение для кон-
станты её кислотности через соответствующие равновесные кон-
центрации.

11. Что означают символы Н+
в., Н+, Н3О+ при записи процессов в

водных растворах? В чём различие между изолированным прото-
ном в ускорителе или в межзвёздном вакууме и «протоном» в вод-
ном растворе?

12. Дайте определения кислотно-основным и окислительно-
восстановительным процессам.

13. Изменяется ли при кислотно-основных процессах степень 
окисления участников этого процесса?

14. Дайте определение понятию: константа основности. Запиши-
те выражение для константы основности по Брёнстеду (не Арре-
ниусу!) NH2OH через соответствующие равновесные концентрации.

15. Известно, что концентрация может быть выражена через раз-
ные единицы измерения: % мас., % мол., моль/л, г/л и т. п. В каких 
единицах и почему только и именно в них выражаются все равно-
весные концентрации при записи констант равновесия в растворах?

16. Дайте определение понятию соль.
17. Почему соли всегда твёрдые при н. у. (как правило, к тому же 

имеют высокую температуру плавления и твёрдость), тогда как сре-
ди кислот и оснований встречаются вещества в разных агрегатных 
состояниях?

18. Приведите примеры одно-, двух- и трёхосновной кислоты.
19. Классифицируйте приведённые кислоты по основности:

H3AsO3, HBr, H2CO3 HClO, HClO3, HSCN, H2SO4, H3PO4.
20. Классифицируйте приведённые основания по кислотности:

CsOH, Ba(OH)2, Ce(OH)4, CuOH, Cu(OH)2, Fe(OH)3, NH3, N2H4,
H2NCH2CH2NH2.

21. Приведите весь список сильных неорганических кислот. За-
помните его!

22. Приведите весь список сильных оснований. Запомните его!
23. В чём состоит главное отличие сильных кислот от слабых?
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24. Почему константы ступенчатой диссоциации последователь-
но уменьшаются?

25. Почему неизвестны многоосновные неорганические кислоты,
сильные одновременно по нескольким ступеням?

26. Как и почему изменяется сила кислот в ряду HClOn, n от 1 до 4? 
27. Приведите примеры средней соли алюминия, кислой соли 

аммония и основной соли меди(+2). 
28. Приведите примеры средней и кислой соли серной кислоты.
29. Приведите примеры средней, кислой и основной соли желе-

за(+3). 
30. Запишите уравнения электролитической диссоциации CuCl2

и Na2HPO4.
31. На сколько ионов диссоциируют (в расчёте на формульную 

единицу) следующие соли: CsCl; K2SO4; KHSO4? (NH4)2SO4?
NH4HSO4?

32. Приведите примеры средних солей, диссоциирующих (в рас-
чёте на формульную единицу) на:

а) два иона;
б) три иона;
в) четыре иона;
г) пять ионов.
33. Приведите примеры кислых солей, диссоциирующих (в рас-

чёте на формульную единицу) на:
а) два иона;
б) три иона;
в) четыре иона.
34. Приведите примеры всех возможных солей алюминия и со-

ляной кислоты.
35. Приведите примеры всех возможных солей аммония и орто-

фосфорной кислоты.
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2.2. Равновесия в водных растворах кислот и оснований 

2.2.1. Самодиссоциация (автопротолиз) воды 

2.2.1.1. Ионное произведение KW

Самое важное амфотерное соединение − вода. Она проявляет ки-
слотно-осно�вные свойства по-разному, в зависимости от того, какие 
вещества в ней растворены. С уксусной кислотой вода проявляет 
осно�вные свойства, забирая от неё протоны; с аммиаком, наоборот,
отдаёт ему протоны, проявляя кислотные свойства, вследствие чего 
в растворе оказываются гидроксид-ионы.

Ничего удивительного в этих свойствах воды нет. Кислотность 
(способность отщепить протон) определяется возможностью гете-
ролитического разрыва О-Н связи в воде. Основность (способность 
присоединить протон) обусловлена наличием у атома кислорода 
неподелённых электронных пар, одна из которых акцептирует про-
тон с образованием донорно-акцепторной связи, в результате обра-
зуется достаточно устойчивый в растворе гидроксоний-ион H3O+.
Эти кислотно-осно�вные свойства воды проявляются в передаче 
протона от одних молекул другим даже при отсутствии растворён-
ных в воде доноров протона, что можно выразить следующим урав-
нением:

H2O(ж.)1, осн.+ H2O(ж.)2, кисл. H3O+(в.)1, кисл.+ OH–(в.)2, осн..
Здесь фигурируют две сопряженные кислотно-осно�вные пары:
H2O / H3O+ и H2O / OH–.

Далее, как и раньше, при записи уравнений для сокращения бу-
дем опускать все индексы, указывающие на состояние частиц 
(твёрдые, растворённые и т. п.) и принадлежность их к той или иной 
кислотно-основной паре, однако для понимания происходящих 
процессов нужно обязательно чётко представлять, к чему относится 
фигурирующая в уравнении формула – к исходному, нерастворён-
ному веществу (твёрдому, жидкому, газообразному) или к раство-
рённому. Кроме того, как это часто делают, вместо гидроксо-
ния H3O+ будем указывать символ протона, H+, подразумевая, что 
это − гидратированный гидроксоний.

Тогда приведенное выше уравнение самодиссоциации (автопро-
толиза) воды запишется так:

H2O H+ + OH–.
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Этот процесс протекает в очень незначительной степени. Удобно 
характеризовать его константой равновесия, получившей название 
ионное произведение воды и специальное обозначение KW:

KW = [H+]⋅[OH–].
При стандартных условиях (25 °С, 1 бар) KW = 1,0⋅10–14.
При отсутствии других растворённых кислот/оснований 

при ст. у.
[H+] = [OH–] = 1⋅10–7моль/л.

Нетрудно вычислить (проверьте это самостоятельно!), что для во-
ды при стандартных условиях и в отсутствие других растворённых 
кислот / оснований α ≈ 1,8⋅10–9, т. е. диссоциировано примерно две 
молекулы из миллиарда – степень самодиссоциации воды довольно 
незначительна.

Константа KW остается постоянной в любых водных растворах 
(строго говоря, в любых не слишком концентрированных раство-
рах), независимо от того, что растворено в воде – кислоты, основа-
ния, соли, от времени суток, географического положения, полити-
ческого строя и т. п. ☺. Это дает возможность вычислять концен-
трацию гидроксид-ионов в водных растворах, если известна кон-
центрация протонов, и наоборот. Часто оперируют не самой кон-
стантой, а её показателем pKW,

pKW = −lgKW.
Например, для 0,1 М раствора любой сильной одноосновной ки-

слоты концентрация протонов [H+] = 0,1 моль/л, [OH–] =
= KW / [H+] = 1⋅10–13 моль/л. Если в 0,1 М растворе аммиака концен-
трация [OH–] = 1⋅10–3 моль/л, то [H+] = 1⋅10-11моль/л.

При изменении температуры KW меняется, увеличиваясь при-
мерно на порядок при увеличении температуры до 60 °С и достигая 
величины 5,9⋅10–13 при 100 °С и атмосферном давлении (табл. 2.4). 
Горячая вода диссоциирована в большей степени, чем при комнатной 
температуре: она более кислая (и в равной мере более основная). 

Таблица 2.4. Ионное произведение воды 
при различных температурах и атмосферном давлении 

Т, °С pKW Т, °С pKW Т, °С pKW

0 14,9 25 14,00 60 13,0
20 14,2 40 13,5 100 12,2 
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Для геологических процессов важно, что при высоких давлениях 
изменяются многие физико-химические свойства воды, вклю-
чая и KW. Некоторые данные представлены в табл. 2.5.  

Таблица 2.5. Ионное произведение жидкой воды 
при различных давлениях и температуре 25 °С

P, °МПа pKW P, °МПа pKW P, °МПа pKW

0,1 = 1 атм 14,00 400 13,0 800 12,3 
200 13,4 600 12,5 1 000 12,0 

Увеличение давления до 1 000 МПа (10 000 атм) приводит к увели-
чению KW и, соответственно, степени автопротолиза на два порядка.
В таких сверхкритических условиях, когда нет различия между 
жидким и газообразным состоянием (критические параметры для 
воды 647°С и 22 МПа), как 800°С и 100 МПа pKW = 13,5, а при 
800°С и 1 000 МПа 8,0 – на 6 порядков больше, чем при ст. у.

Изотопный эффект по водороду приводит к уменьшению KW до 
2·10–15 для D2O и 6·10–16 для T2O.  

Вода вовсе не уникальна, автопротолиз происходит (в той или 
иной степени_ и для других протонных жидкостей. Например, в
серной кислоте или жидком аммиаке:

H2SO4 + H2SO4 = H3SO4
+ + HSO4

–, К= 10-5;
NH3 + NH3 = NH4

+ + NH2
–, К=10-33.

Для уксусной кислоты константа автопротолиза 10-13, для этанола 10-19.
Следует различать ионное произведение воды и константу ки-

слотности воды Ka, которая по определению относится к процессу 
Н2О в. (как кислота НА) + Н2Ож. = Н3О+

в. + ОН–
в.

Ka = [Н3О+][ОН–]/[H2Oв.]. 
Молярная концентрация «воды в воде»

[H2Oв.] = n(H2O)/V = [(1 000 г/18 г/моль)]/1 л = 55,6 моль/л.
Таким образом, ионное произведение и константа кислотности воды 
отличаются в 55,6 раз, Ka (Н2О) = 1,8⋅10–16. Очевидно, что эта же ве-
личина является и константой основности воды, Ka (Н2О) = Kb (Н2О). 

2.2.1.2. Водородный показатель рН
Общепринятой мерой кислотности водных растворов выбран от-

рицательный десятичный логарифм молярной концентрации прото-
нов, названный водородным показателем:
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pH = –lg[H+], 
где рН читается как «пэ аш». Для гидроксид-ионов симметрично 

pОH = –lg[ОH–]. 
Легко вычислить, что при стандартных условиях для воды в

отсутствие других растворенных кислот / оснований рН = 7,0;
для 0,1 М раствора сильной кислоты HCl   рН = 1. Для 0,1 М рас-
твора сильного основания NaOH  
NaOH → Na+ + OH–, [Na+] = [OH–] = 0,1 моль/л, рOН = 1, pH = 13.
Для любого раствора pH + pOH = 14   при ст. у.
Растворы, в которых [H+] > [OH–], называют кислыми, если 

[H+] < [OH–] − щелочными. Для стандартных условий растворы 
кислые, если рН < 7, и щелочные, если рН > 7. При повышении 
температуры значение рН нейтрального раствора понижается 
вследствие роста KW с температурой (табл. 2.4). 

Таблица 2.6. Классификация кислотности растворов 

Кислотность раствора Условия 
Кислый Нейтральный Щелочной 

Любые [H+] > [OH–] [H+] = [OH–] [H+] < [OH–]
Ст. у. (25 °С, 1 бар) рН < 7 рН = 7 рН > 7

В табл. 2.7 приведены примерные значения рН для различных 
растворов и веществ, используемых в химии и в быту.

Таблица 2.7. Значения рН некоторых растворов и веществ 

Вещество рН 
Концентрированные сильные кислоты <0 
1 М сильные кислоты 0
Электролит для свинцовых аккумуляторов ~0,5 
Желудочный сок ~1 
Лимонный сок (5% р-р лимонной кислоты) ~2 
Столовый уксус (~10 % мас. раствор CH3COOH) 2,4 
Кока-кола, пепси-кола ~3 
Апельсиновый сок ~4 
Пиво 4,5 
Кофе 5,0 
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Раствор борной кислоты H3BO3 ~5 
Чай 5,5 
Кожа здорового человека 5,5 
«Правильный» шампунь 5,5 
Вода на воздухе (с естеств. содержанием СО2) 5,5–6 
Специально очищенная вода 7,0 
Слюна 6,8–7,4 
Молоко 6,6–6,9 
Кровь 7,36–7,44 
Морская вода 8,0 
Раствор пищевой соды NaHCO3 9–9,5 
Раствор буры Na2B4O7 ~9,5 
Мыло (жировое) для рук 9–10 
Суспензия Mg(OH)2 10,5 
Нашатырный спирт (раствор NH3) 11,5 
Раствор кальцинированной соды Na2CO3 ~12 
Отбеливатель (хлорная известь, CaCl(OCl)) 12,5 
1 М растворы щелочей 14 
Концентрированные растворы щелочей >14 

Отметим, что допустимый интервал значений рН для питьевой 
воды – от 6 до 9.

2.2.1.3. Измерение рН растворов 
Каждый, кто пил чай с лимоном, видел процесс, используемый 

для измерения рН растворов: при добавлении лимона цвет чая ста-
новится более светлым, меняясь с тёмно-коричневого на светло-
коричневый и даже оранжево-коричневый. Это содержащиеся в ли-
моне природные кислоты, прежде всего лимонная кислота взаимо-
действует с содержащимися в чае окрашенными природными со-
единениями. И наоборот – при добавлении в чай пищевой соды,
дающей слабощелочную среду, окраска чая заметно темнеет (воз-
можно, некоторые недобросовестные предприятия питания пользу-
ются этим эффектом для экономии заварки ☺). Известны и другие 
примеры изменения окраски природных веществ вследствие изме-
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нения кислотности, особенно для имеющих красную окраску при-
родных соединений, содержащихся в чае каркадэ, свёкле и др.
Вещества, изменяющие цвет при изменении рН раствора, на-

зываются кислотно-основными индикаторами. Разная окраска 
кислотной и основной форм индикатора, Ind/Hind+ или НInd/Ind–,
обусловлена обычно изменениями в системе сопряжённых связей в
органических молекулах вследствие присоединения или отрыва 
протона. Индикатор должен заметно изменять цвет при небольших 
концентрациях (т. е. иметь достаточно большой коэффициент экс-
тинкции) в достаточно узком интервале рН, быть растворимым и
устойчивым в растворе. Известно большое количество индикаторов,
лакмус, фенолфталеин и др. Однако более удобный и распростра-
нённый способ измерения рН – потенциометрический, основанный 
на окислительно-восстановительном процессе 2Н+

в./Н2, получивший 
название рН-метрия. Этот метод рассмотрен в посвящённой окис-
лительно-восстановительным равновесиям Главе 5.  

Раствор индикатора добавляют в
аликвоту исследуемого раствора 
(его небольшая часть, взятая для 
пробы). Более удобно использовать 
индикаторную бумагу (смоченную 
раствором индикатора и предвари-
тельно высушенную). 

Каждый конкретный индикатор 
имеет свою довольно узкую область 
значений рН, внутри которой проис-
ходит изменение окраски. Для каче-
ственного определения рН в широ-
ких пределах потребовалось бы 
применение нескольких индикато-
ров, что неудобно. Поэтому исполь-

зуют универсальные индикаторы – смесь разных индикаторов, со-
ставленную таким образом, чтобы окраска смеси заметно изменя-
лась в широком интервале рН. Наиболее употребительна индика-
торная бумага жёлтого цвета, изменяющая окраску от красной 
при рН 0–1 через оранжевую и жёлтую (в нейтральной среде) на 
зелёную в слабощелочной среде и синюю при рН 12–13, рис. 2.1.

Рис. 2.1. Универсальная индика-
торная бумага 
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2.2.2. Расчет концентраций и рН растворов кислот и оснований 

2.2.2.1. Сильные кислоты и основания 
Сильные кислоты и сильные основания имеют очень большие 

константы диссоциации и диссоциируют в растворах полностью 
(α→ 1), слабые кислоты и основания имеют константы кислотно-
сти/основности от 10–15 до 10–2 и диссоциируют частично (α < 1).  

Перечислим самые распространённые сильные кислоты: соляная 
(раствор HCl в воде), HBr, HI из бескислородных; из кислородных 
HClO4, HMnO4, HNO3, H2SO4 и H2SeO4 (по первой ступени, по 
второй – «средней» силы). Это не исчерпывающий список; так, одна 
из самых сильных известных кислот – трифторметансульфоновая 
CF3SO3H. 

Сильные основания – щёлочи МОН (М – щелочные металлы)
и, с некоторой долей условности, гидроксиды щелочноземельных 
металлов Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2, Ra(OH)2.

Все остальные кислоты и основания – слабые.
Рассмотрим происходящие при растворении сильных кислот и

оснований в воде процессы по Аррениусу и Брёнстеду.
По Аррениусу: HCl(газ) → H+(в.) + Cl–(в.), 
 KOH(тв.) → K+(в.) + OH–(в.). 
Напомним еще раз, что в растворах сильных электролитов, к ко-

торым относятся сильные кислоты, сильные основания и почти все 
соли, содержатся только ионы растворенных веществ и молекулы 
растворителя и нет молекул растворенных веществ. Приведённые 
выше уравнения отражают главное: в растворах кислот существуют 
гидратированные протоны, в растворах оснований – гидратирован-
ные гидроксид-ионы.

По Брёнстеду, ион гидроксония H3O+ – сильная кислота:
H3O+(в.)1, кисл. + H2O(ж.)2, осн. H2O(ж.)1, осн. + H3O+(в.)2, кисл.

Для щелочей по Брёнстеду основаниями являются не гидрокси-
ды металлов, а сами гидроксид-ионы:

OH–(в.)1, осн. + H2O(ж.)2, кисл. H2O(ж.)1, кисл. + OH–(в.)2, осн..
Вода здесь – фаза постоянного состава и присутствует в огром-

ном избытке по сравнению с H3O+(в.) или OH–(в.) (формально 
[H2O] = 55,6 моль/л и изменяется в растворах, включая растворы 
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кислот и оснований, на ~±0,1 моль/л, если растворы не слишком 
концентрированные – а такие мы не рассматриваем). Поэтому неза-
висимо от подхода, по Аррениусу или по Брёнстеду, в сильных 
кислотах концентрации [H3O+] (или [H+], что одно и то же) рав-
ны начальной концентрации кислоты са0:

[H+] = са0.
В сильных основаниях концентрация гидроксид-ионов равна 

начальной концентрации основания сb0 
[OH–] = сb0.

Например, для 0,02 М раствора KOH [OH–] = 0,02 моль / л,
рОН = 1,7, рН = 12,3; для 0,005 М Ba(OH)2 [OH–] = 0,01 моль / л,
рОН = 2, рН = 12.

Чем больше концентрация сильной кислоты (основания), тем 
больше (причём прямо пропорционально) концентрация Н+ (ОН–). 
Степень диссоциации в растворах сильных кислот и оснований по 
определению равна 1, и не изменяется при добавлении в раствор 
других сильных электролитов – если только они не реагируют друг 
с другом. Поэтому концентрация протонов в растворе сильной ки-
слоты не изменяется при разбавлении и в присутствии растворов 
других сильных электролитов, таких, как соли или другие кислоты.

Например, разбавление 0,1 М раствора HNO3 в 10 раз приведёт и
к уменьшению в 10 раз, с 0,1 до 0,01 моль/л, концентрации ионов H+

и NO3
–, и рН увеличится на 1 при разбавлении в 10 раз. Если к 1 л

0,2 М раствора HCl добавить 0,1 моль HBr и 0,1 моль MgCl2, кон-
центрации ионов составят, в моль/л:
[H+] = 0,3;  [Cl–] = 0,4;  [Br–] = 0,1;  [Mg2+] = 0,1. 

2.2.2.2. Слабые одноосновные кислоты и однокислотные основания 
В растворах слабых кислот и оснований диссоциация на ионы не 

полная, и состоит из двух стадий: (1) растворение и (2) собственно 
диссоциация. Например, для уксусной кислоты 

(1) растворение CH3COOH(ж.) = CH3COOH(в.); 
(2) диссоциация CH3COOH(в.) = CH3COO–(в.) + H+(в.). 
Концентрации Н+, аниона и недиссоциированных молекул ки-

слоты несложно вычислить, если известны значения констант ки-
слотности, которые измерены или вычислены для очень многих ки-
слот и оснований и приводятся в справочной литературе.
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Рассчитаем эти концентрации для 0,1 М раствора уксусной ки-
слоты (Ка = 1,74⋅10–5). 

Удобно вести рабочие записи под уравнением стадии (2), отме-
чая начальные концентрации всех участников процесса, их измене-
ния и конечные (равновесные) значения в виде матрицы. Обозначим 
за х в моль/л равновесные значения концентрации протонов и анио-
нов, [H+] = [CH3COO–] = x.

CH3COOH = H+ + CH3COO –

Начальные концентрации с0 0,1  -  - 
Изменение с0 –х х х
Равновесные концентрации 0,1 – х х х

Тогда [CH3COOH] = 0,1 − x, Ка = 1,74⋅10–5 = x2 / (0,1 − x).  Задача 
сводится в общем виде к решению квадратного уравнения, здесь:

x2 + 0,0000174x − 0,00000174 = 0. 
Получаем х = 1,31⋅10−3 моль/л = [H+] = [CH3COO–], рН = 2,9,
[CH3COOH] = 0,0987 моль/л, α = [CH3COO–]/0,1 ≈ 0,013. 

Изложим полезный математический приём, позволяющий уп-
ростить и ускорить вычисления при расчёте концентраций. Мож-
но проанализировать составленное в общем виде относительно х
уравнение 

х2 + Ках – Кас0 = 0
(предоставляем читателю проделать это упражнение самостоя-
тельно, для чего достаточно владения анализом функций из ос-
нов высшей математики) и убедиться, что при Ка/с0 << 1 (или,
иначе, Ка << с0) членом Ках можно пренебречь, и уравнение сво-
дится к

х2 – Кас0 ≈ 0. 
Тогда х2 ≈ .

В рассмотренном примере коэффициент b квадратного уравнения мно-
го больше коэффициента с, b = 0,0 000 174 >> c = 0,00 000 174 и мы 

можем записать х ≈ ≈ 1,32⋅10−3 моль/л – отличие 
от точного значения менее, чем на 1 %. На практике редко тре-
буются расчёты концентраций с точностью выше 1 % или ±0,01 
единиц рН. Поэтому для расчётов с такой точностью допустимо 
использовать приближённую формулу х2 ≈ при выполне-
нии условия Ка << с0 (отличие не менее 2-3 порядков), или 
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α << 0,01 (для менее точных оценок даже и при α ≤ 0,01). Ко-
нечно, нельзя пользоваться приближением при Ка ~ с0 (α ~ 0,5) 
и тем более при Ка > с0 (α → 1)! Обратите внимание на соот-
ветствующие упражнения в «Вопросах и задачах…» в конце 
раздела.

Физический смысл приближения состоит в том, что равновес-
ная концентрация недиссоциированной кислоты [CH3COOH]  
приблизительно равна начальной концентрации с0 = 0,1 моль/л,
так как x ~ 10−5 << с0 = 0,1 и 0,1 – 0,00001 ≈ 0,1. В таких случаях 

Ka = [H+]⋅[A-]/[HA] ≈ [H+]⋅[A–]/с0HA = х2/с0HA 
и х ≈ = [H+] = [А–]. 

Как правило, константы диссоциации большинства слабых ки-
слот (и оснований) достаточно малы, Kдис.≤ 10–4. Поэтому в не 
слишком разбавленных растворах (с0 ≥ 0,001 моль/л) молекулы 
слабых кислот и оснований находятся в растворе в недиссоцииро-
ванной форме и только их незначительная доля (α << 1) диссоции-
рует на ионы.

Рассмотрим более слабую, чем уксусная, синильную кисло-
ту HCN  (Ка ≈ 10–9). Рассчитаем концентрации всех частиц и рН для 
её 0,1 М раствора.

HCN = H+ + CN –

Начальные концентрации с0 0,1  -  - 
Изменение с0 –х х х
Равновесные концентрации 0,1 – х ≈ 0,1 х х

Ка ≈ 10–9 = [H+][CN–]/[HCN] ≈ [H+][CN–]/с0 HCN и получаем 
[H+] = [CN–] = 10–5 моль/л, рН = 5 – раствор менее кислый, чем 
раствор уксусной кислоты той же концентрации, что естествен-
но, так как константа кислотности меньше на четыре порядка;
α = 10–5 / 0,1 = 10–4.

Если кислота достаточно сильная, её начальная концентрация не 
слишком большая, степень диссоциации не настолько мала, чтобы 
можно было считать большую часть молекул кислоты недиссоции-
рованными. В этом случае следует составить и решить квадратное 
уравнение. Например, вычислим концентрацию всех частиц в 0,1 М
растворе HIO3 (Ka = 0,169):   
Ка = 0,169 = x2 / (0,1 − x),  откуда х2 + 0,169х − 0,0169 = 0. 
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Отсюда х = [H+] = [IO3
–] = 0,0705 моль/л – более кислый раствор,

чем растворы HCN и CH3COOH такой же концентрации;
α = 0,705 ≈ 71 %,  [HIO3] = 0,0295 моль/л, рН = 1,2. 

В общем виде для расчетов Ка = x2 / (с0HA − x), где x = [H+] = [A–]. 
Итак, чем больше Ка, тем больше концентрация ионов при оди-

наковой начальной концентрации, тем больше в растворе Н+, тем 
раствор кислее – кислота тем сильнее, чем больше константа её 
диссоциации.

В общем зависимость степени диссоциации от начальной кон-
центрации слабого электролита описывается законом Оствальда.
Так как [H+] = [A–] = αc0 по определению, [HA] = (1 − α)c0,

[H+][A–]/[HA] = (αc0)2/(1 − α)c0 = α2c0/(1 − α) = Ка.
Если α << 1 (подробно рассмотренный выше случай, когда 

[HA] ≈ c0, то 

Ка≈ α2c0 и α ≈ .
Из закона Оствальда видно, что в общем случае степень диссо-

циации увеличивается при разбавлении (т. е. уменьшении с0) как 
корень приведённого выше квадратного (относительно α) уравне-
ния по закону Оствальда. В предельном случае очень слабых элек-
тролитов, когда α << 1 и [HA] ≈ , α обратно пропорционально кор-
ню квадратному из начальной концентрации с0.
Концентрация [H+] для слабых кислот уменьшается с уменьшением 
начальной концентрации кислоты, но, в отличие от сильных кислот,
не прямо пропорционально. Если уменьшить начальную концен-
трацию HCN по сравнению с рассмотренным выше примером в 100
раз, до 0,001 моль/л, то [H+] ≈ = 10–6 моль/л – концен-
трация H+ уменьшилась не в 100, а в = 10 раз. Степень диссо-
циации с уменьшением с0

HA, наоборот, возрастает в те же 10 раз,
α ≈ 10–6 / 0,001 = 10–3 (для 0,1 М раствора α = 10–4). 

Все уравнения применимы и к слабым основаниям – достаточно 
заменить Ka на Kb, а концентрации [HA], [H+] и [A–] на [В], [OH–]
и [BH+] соответственно:

B + H2Oж. = BH+ + OH–;
Kb = [BH+][OH–]/[B] = x2/(c0B − x) ≈ x2/c0B;

α = [BH+]/c0B.
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Например, рассчитаем концентрации всех частиц, рН и степень 
ионизации для 0,1 М раствора аммиака, для которого Кb = 2⋅10–5.

NН3 + Н2Ож. = NH4
+ + OH–

Начальные концентрации с0 0,1    -  - 
Изменение с0 –х х x
Равновесные концентрации 0,1 – х ≈ 0,1 х x

Кb = 2⋅10–5 = [NH4
+][OH–]/[NН3] = x2/(0,1 – x) ≈ x2/0,1. 

Отсюда [NH4
+] = [OH–] ≈ = = 1,41⋅10–3 моль/л,

α = 0,0141 = 1,41 %,  рОН = 2,85, рН = 11,15. Мы вполне могли 
воспользоваться приближённым выражением для расчёта концен-
траций, так как выполняется условие Кb = 2⋅10–5 << c0 = 0,1. Окон-
чательным критерием применимости приближения х яв-
ляются сами величины рассчитанных концентраций и α: если 
α << 1 (у нас это так, α = 0,014, на два порядка меньше 1) и величи-
ны х << c0 (у нас х = 1,41⋅10–3 на два порядка меньше с0 = 0,1), то 
приближение использовано корректно.

Приведём пример некорректного использования приближения 
при расчёте концентраций. Пусть требуется рассчитать концентра-
ции частиц в 0,001М растворе кислоты HX с константой кислотно-
сти Ка= 0,4. Если попробовать использовать приближённую форму-
лу, получим [H+] = [X–] ≈ = 0,02 моль/л – но это оче-
видный абсурд, так как превышает начальную концентрацию.

Степень диссоциации увеличивается для растворов кислот и ос-
нований данной концентрации с ростом температуры (что мы уже 
рассматривали на примере воды). 

2.2.2.3. Многоосновные кислоты 
Многоосновные кислоты диссоциируют в несколько ступеней, и

продуктом каждой ступени являются Н+. Это фактически первый 
здесь пример сложных равновесий, когда один и то же компонент 
участвует в нескольких равновесиях, «связывая» их в единую сис-
тему. Как мы увидим, суммарная концентрация Н+ вовсе не являет-
ся суммой концентраций протонов, вычисляемых при независимом 
рассмотрении каждой ступени.
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Рассмотрим для конкретики случай трёхосновной кислоты Н3А.
Пусть известна начальная концентрация кислоты в растворе 
с0 [моль/л] и константы всех трёх ступеней диссоциации Ка1, Ка2, Ка3.

1) Н3А = Н+ + Н2А–; Ка1 = [Н+][Н2А–]/[Н3А].  (1) 
2) Н2А– = Н+ + НА2–; Ка2 = [Н+][НА2–]/[Н2А–]. (2) 
3) НА2– = Н+ + А3–; Ка2 = [Н+][А3–]/[НА2–].  (3) 
Уравнения 1) – 3) могут быть объединены в процесс полной дис-

социации кислоты:
Н3А = 3Н+ + А3–,

который является суммой всех ступеней диссоциации. Константа 
этого суммарного процесса называется константой полной диссо-
циации. Вследствие закона Гесса энергия Гиббса суммарного про-
цесса является суммой энергий Гиббса всех ступеней диссоциации,
а константа – произведением констант ступеней:

К∑= [Н+]3[А3–]/[Н3А] = Ка1×Ка2×Ка3.
Имеется три уравнения (1) – (3) для определения пяти неизвест-

ных величин [Н+], [Н2А–], [НА2–], [А3–] и [Н3А]. Не хватает ещё двух 
уравнений. Одно получаем из условий материального баланса (в
закрытой системе количество кислотных остатков А не изменяется): 

[Н3А] + [Н2А–] + [НА2–] + [А3–] = с0. (4) 
Пятое уравнение следует из условия электронейтральности (балан-
са) зарядов – макроскопическая система должна быть нейтральна,
количество (и концентрации) положительных и отрицательных за-
рядов должны быть равны:

[Н2А–] + 2[НА2–] + 3[А3–] = [H+].    (5) 
Далее остаётся решить систему из пяти уравнений с пятью неиз-

вестными. Система нелинейная, но современные вычислительные 
методы позволяют достаточно точно решать такие системы числен-
ными методами, с помощью соответствующих компьютерных про-
грамм.
Изложенный подход – общий для нахождения равновесных 

концентраций и состоит в следующем:
1. Выписываем уравнения всех независимых равновесий;
2. Определяем известные и неизвестные величины (в приме-

ре выше известна начальная концентрация и константы всех 
равновесий и неизвестны равновесные концентрации, но могут 
быть и иные условия задачи – известны некоторые равновес-
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ные концентрации, но неизвестна начальная, или неизвестны 
некоторые константы и т. п.). 

3. Выражаем константы равновесия через соответствующие 
равновесные концентрации и получаем столько уравнений,
сколько имеется в системе независимых равновесий.

4. Дополняем систему уравнений уравнениями материально-
го баланса (в нашем примере мы могли составить одно такое 
уравнение, баланс по А; но в общем их может быть несколько). 

5. Если уравнений не хватает (меньше, чем неизвестных), до-
бавляем уравнение электронейтральности. Далее аналитически 
или численно решается полученная система уравнений.

На практике можно с достаточной степенью точности оценивать 
концентрации всех частиц и рН растворов многоосновных кислот 
без составления нелинейной системы уравнений. Для многооснов-
ных неорганических кислот константы кислотности каждой после-
дующей ступени обычно значительно меньше, чем предыдущей.
Например, в ряду H3PO4 – H2PO4

– – HPO4
2– кислотность уменьшает-

ся так: Ка1 = 7⋅10–3; Ка2 = 6⋅10–8; Ка1 = 5⋅10–13. Поэтому концентрация 
Н+ и рН раствора для многоосновных кислот, как правило, опреде-
ляется первой ступенью диссоциации по двум причинам: наиболь-
шая константа диссоциации – первая, и вследствие этого первая 
ступень диссоциации подавляет последующие в соответствии с
принципом Лё Шателье.

Покажем пример такой оценки концентраций всех частиц и рН
для 0,1 М раствора сероводорода H2S, Ка1 = 1⋅10–7; Ка2 = 1⋅10–13.

Обозначим, что на первой ступени образуется (в моль/л) x H+ и
HS–, на второй образуется y H+ и S2– (и соответственно расходуется 
столько же HS–).  

1 ступень H2S = H+ + HS–

Начальная концентрация 0,1  -  - 
Изменение концентрации –х x х
Равнов. (суммарная) конц. 0,1 – х x+y  х–y

2 ступень HS– = H+ + S2– 
Начальная концентрация x x -
Изменение концентрации –y y y
Равнов. (суммарная) конц. х–y x+y y
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В итоге равновесные концентрации составляют:
[H+] = x+y; [HS–] = х–y; [S2–] = y;    [H2S] = 0,1–x.
Если подставить их в соответствующие выражения для констант 

равновесия для Ка1, и Ка2, получим систему с двумя неизвестными x
и y, которая может быть решена точно. Но можно упростить задачу,
если использовать условия Ка1 << c0 и Ка1 >> Ка2. Из первого усло-
вия вытекает, что:

x << 0,1  и [H2S] = 0,1–x ≈ 0,1 моль/л.
Из второго условия следует, что y << x, и тогда [H+] ≈ [HS–] ≈ x;

[S2–] ≈ y. 
Подставим x и y в выражения для соответствующих констант:
Ка1 = 10–7 = [H+][HS–]/[H2S] ≈ x2/0,1   и x ≈ 1·10–4.
Ка2 = 10–13 = [H+][S2–]/[HS–] ≈ xy/x ≈ y.
Ответ: [H+] ≈ [HS–] ≈1·10–4 моль/л; рН ≈ 4; [S2–] ≈10–13 моль/л.
Проанализируем полученные цифры. Оценим степени диссоциа-

ции по каждой из ступеней:
α1 = 10–5; α2= 10–12.
Концентрация протонов создаётся обеими ступенями, но вклад 

второй уступает первой ступени на семь порядков – поэтому со-
вершенно корректно использовать изложенный приближённый 
подход, и полученные численные значения отличаются от точных 
корней системы уравнений на незначимые для практики величины.
Отдельно отметим, что все протоны неразличимы, и нахо-

дить их концентрацию как сумму двух отдельных концентра-
ций, рассматривая ступени отдельно и независимо, ошибочно!

Изложенный упрощённый подход неприменим, если первая 
константа достаточно велика (по сравнению с начальной концен-
трацией) и / или константы ступеней близки между собой – тогда 
требуется использовать общий подход для составления системы из 
достаточного количества уравнений с привлечением уравнений ма-
териального баланса и электронейтральности, как изложено в нача-
ле раздела 2.2.2.3. 

Вопросы для самопроверки 

1. Что такое самодиссоциация (автопротолиз)? Запишите урав-
нение автопротолиза воды.

2. Что такое ионное произведение воды? Является ли оно констан-
той равновесия, константой скорости либо какой-то иной константой?
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3. Константой равновесия какого процесса является ионное про-
изведение воды?

4. Верно ли утверждение: ионное произведение воды всегда рав-
но 1·10–14?

5. Зависит ли, и если да, то как, ионное произведение воды от:
а) концентрации [Na+] в растворе?
б) концентрации [Н+] в растворе?
в) вообще от каких-либо концентраций?
г) от температуры?
д) от объёма раствора?
6. Является ли ионное произведение воды константой её кислот-

ности? Константой её основности?
7. Дайте определение водородному показателю рН.
8. Логарифм по какому основанию фигурирует в определе-

нии рН?
9. В каких единицах выражается концентрация [Н+] в определе-

нии рН и почему?
10. Верно ли, что для любых нейтральных растворов рН = 7?
11. При каких условиях рН нейтрального раствора может быть 

равен 6 и даже меньше?
12. Верно ли, что рН + рОН = 14 для ст. у.?
13. Верно ли, что рН + рОН = 14 для любых условий?
14. Рассчитайте степень самодиссоциации воды при ст. у. и

при 100 °С.
15. Рассчитайте концентрацию [H+] в воде при ст. у. в % мас.
16. Сколько ионов ОН– (в штуках) находится в 1 мл воды при 

ст. у.? 
17. Определите рН 0,001 М раствора азотной кислоты.
18. 0,001 М раствор азотной кислоты. разбавили в 1 000 раз, а

затем ещё в 1 000 раз. Определите рН каждого из растворов.
19. Определите рН 0,1 М раствора RbOH. 
20. Определите рН 0,005 М раствора Ra(OH)2.
21. К 1 л 0,2 М раствора HCl добавили 1 л 0,2 М NaCl. Найти 

концентрацию всех частиц и рН полученного раствора.
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22. Раствор HNO3 имеет рН = 2. Какова концентрация кислоты?
23. Сколько азотной кислоты (в г) находится в 200 мл раствора,

имеющего рН = 3?
24. К 100 мл раствора соляной кислоты с рН = 2 добавили 400 мл 

той же кислоты с рН = 3. Определить рН полученного раствора.
25. Какой объём газообразного хлороводорода (при н. у.) нужно 

растворить, чтобы получить 1 л раствора соляной кислоты с рН = 2?
26. Может ли рН принимать отрицательные значения?
27. Определите рН и степень диссоциации 0,01 М раствора HClO 

(Ka = 1·10–8). 
28. Как изменится рН и степень диссоциации 0,01 М раствора 

HClO (Ka = 10–8) при разбавлении раствора в 2 раза?. 
29. Для 0,1 М раствора HAsO2 (Ka = 10–9) рН = 5. Определить на-

чальную концентрацию кислоты.
30. Рассчитать концентрации [OH–], [NH4

+], [NH3] и [H+] для раз-
личных начальных концентраций водного раствора NH3 (Kb = 10–5): 
0,3 моль / л и 0,03 моль / л.

31. Степень диссоциации 0,1 М кислоты НХ равна 0,0001. Найти 
константу кислотности.

32. Степень диссоциации 0,1 М кислоты НY равна 0,5. Найти 
константу кислотности.

33. Для 0,1 М раствора основания В рН = 9. Найти константу 
основности.

34. Оцените рН насыщенного раствора СО2 в воде, если его рас-
творимость ~0,04 моль/л, а для угольной кислоты (т. е. СО2 + Н2О)
Ka1 = 10–7. Почему для оценки достаточно константы кислотности 
по первой ступени?

2.3. Гидролиз солей 

2.3.1. Равновесия в водных растворах хорошо растворимых солей 

Соли – сильные электролиты. Равновесия в растворах сильных 
электролитов рассмотрены в разделе 1.3. Здесь мы остановимся 
только на кислотно-основных процессах в растворах хорошо рас-
творимых солей. Равновесия с участием трудно растворимых солей 
рассмотрены в Главе 3.
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Для хорошо растворимых соединений (хорошая растворимость – 
условно не менее 0,01 моль/л) можно опустить самый первый про-
цесс, растворения. Везде подразумевается, что соль уже исходно 
находится в растворённом состоянии, например, Na+

в. + Cl–
в.,

2Fe3+
в. + 3SO4

2–
в. или NH4

+
в. + NO3

–
в..

Как подробно рассмотрено в разделе 2.1, анионы слабых кислот 
являются основными формами соответствующей кислоты, которые 
отличаются по составу на протон Н+. Например, Cl–/HCl, CN–/HCN, 
HSO4

–/H2SO4, SO4
2–/HSO4

–, CH3COO–/CH3COOH, и т. п. Катионы 
слабых оснований являются кислотными формами соответствую-
щих оснований, например, NH4

+/NH3, Fe3+⋅H2O/Fe(OH)2+,
Fe(OH)2+/Fe(OH)2

+, Fe(OH)2
+/Fe(OH)3, и т. п. Чёткое усвоение этих 

основных понятий: кислота – основание (по Брёнстеду) и того, что 
при любом кислотно-основном процессе переносится Н+ от кислот-
ной формы первой сопряжённой пары к основной второй – ключ к
пониманию гидролиза солей в растворах.
Гидролиз солей – это перенос протона Н+ в их водных раство-

рах от более кислотной формы к более основной; от воды к
аниону или от катиона * к воде. Часто термин «гидролиз» пони-
мают в более широком смысле, как взаимодействие с водой вообще,
а не только кислотно-основное, но здесь мы придерживаемся при-
ведённой узкой трактовки.

Итак, для любой слабой кислоты НА представляющий сопря-
жённую осно�вную форму анион способен принимать от молекул 
воды протон:

A– + H2O HA + OH– – это гидролиз по аниону.
Симметрично для катионов оснований 
ВН+ + H2O В + Н3О+ – гидролиз по катиону.

2.3.2. Соли сильных оснований и сильных кислот 

Соли находятся в водном растворе в форме катионов и анионов.
Если катион принадлежит сильному основанию, а анион сильной ки-
слоте, то при растворении такой соли происходит только диссоциация 
на ионы, и не происходит никаких иных кислотно-основных процес-

* В рамках подхода Брёнстеда следует рассматривать гидратированный 
катион, например, Fe3+ + H2O. 
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сов. Например, в 0,003 М растворе NaCl [Na+] = [Cl–] = 0,003 моль/л,
рН равен рН воды, т. е. 7. Аналогично в 0,04 М растворе Ba(NO3)2

Ba(NO3)2→ Ba2+
 + 2NO3

–, [Ba2+] = 0,04 моль/л, [NO3
–] = 0,08 моль/л,

рН = 7.
Гидролиза солей, образованных сильными основаниями и

сильными кислотами, не происходит; наоборот, для них практиче-
ски полностью и необратимо протекает обратный процесс, нейтра-
лизация между сильными кислотами и сильными основаниями 

NaOHв. + HClв. → NaClв. + Н2Ож.,
который правильнее записывать в ионной форме 

Na+
в. + OHв. + H+

в. + Cl–
в. → Na+

в. + Cl–
в. + Н2Ож..

Из этой записи видно, что состояние соли сильной кислоты и сильно-
го основания, NaCl, одинаково в водном растворе, независимо от 
способа получения этого раствора – реакцией между кислотой и ос-
нованием или растворением в воде соли. В любом случае соль в рас-
творе существует в форме катионов и анионов и более ни в какой:

Na+
в. + Cl–

в..

2.3.3. Соли сильных оснований и слабых кислот (гидролиз по аниону)

Рассмотрим соль МА, образованную сильным основанием МОН 
и слабой кислотой НА. В растворе она существует в форме катио-
нов и анионов 

МА →М+ + А–.
Катион сильного основания М+ не гидролизуется и можно его 

далее не рассматривать, сосредоточившись на превращениях анио-
на А–. Частица НА – кислота; следовательно, частица А– является 
основной формой этой кислоты, НАкисл./А–

осн.. Основание по Брён-
стеду присоединяет протоны от кислот. В водных растворах солей 
имеется огромный избыток кислоты (и одновременно основания) –
это сама вода. Как показано в разделе 2.2, вода обладает кислотны-
ми свойствами, отдавая протон более сильным основаниям, кото-
рыми являются анионы слабых кислот (одновременно вода облада-
ет и основными свойствами, но об этом в следующем разделе 2.3.4):  

(Н2Окисл.)1 + (А–
осн.)2 = (ОН–

осн.)1 + (НАкисл.)2.
Собственно, ничего принципиально нового в этом процессе нет:
типичный кислотно-основный процесс с переносом протона от пер-
вой сопряжённой кислотно-основной пары, (Н2Окисл./ОН–

осн.)1, ко 
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второй, (А–
осн./НАкисл.)2. Иначе: гидролиз аниона слабой кислоты – 

это перенос протона от воды к этому аниону.
Особенность только в терминологии – этот процесс назвали гид-

ролизом соли (в данном случае гидролизуется анион) и присвоили 
константе равновесия этого процесса специальное название – кон-
станта гидролиза, и обозначение Kh (от англ. hydrolysis – гидролиз).  

Kh = [HA]⋅[OH–]/[A–]. 
Найдём связь между гидролизом по аниону и константой (силой)

соответствующей кислоты. Для этого домножим числитель и зна-
менатель уравнения гидролиза по аниону на одно и то же число – 
концентрацию Н+ в растворе:

Kh = [HA]⋅[OH–]⋅[H+]/([A–]⋅[H+]) = KW / Ka.
Полученное уравнение справедливо не только для гидролиза и

имеет более общий характер: оно связывает константу кислотности 
кислоты НА, Ка(HA), с константой основности сопряжённого осно-
вания А–, Kb(A–) = Kh. Произведение этих констант сопряжённых 
форм в водном растворе всегда равно KW! Чем слабее кислота, тем 
сильнее сопряжённое основание – и тем сильнее будет гидролизо-
ван анион.

Теперь легко найти константы гидролиза анионов любых слабых 
кислот, если известны их константы кислотности. Пользуясь спра-
вочными данными по Ка соответствующих кислот, определим кон-
станты гидролиза цианида CN–, ацетата CH3COO–, иодата IO3

–:
Kh(CN–) = 10–14/10–9 = 10–5; Kh(CH3COO –) = 10–14/2⋅10–5 = 5⋅10–10;
Kh(IO3

–) ≈ 10–14/0,2 = 5⋅10–14.
Итак, чем слабее кислота, тем сильнее гидролизован соответст-

вующий анион. Для довольно сильной кислоты HIO3 константа гид-
ролиза очень мала – таким гидролизом обычно можно пренебречь.
Впрочем, интересующиеся могут сами вычислить концентрации 
частиц, степень гидролиза αh и рН среды для разных концентраций 
различных солей слабых кислот.

Ограничимся одним примером: рассчитаем концентрации всех 
частиц, степень гидролиза и рН для 0,1 М раствора цианида любого 
сильного основания (например, KCN).  

KCN → K+ + CN– − диссоциация, [K+] = [CN–] = c0 = 0,1 моль/л.
Катион K+ – от сильного основания KOH, не гидролизуется.
Анион CN– – от слабой кислоты HCN, принимает протон от воды:
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CN– + H2O HCN + OH–

0,1   - - 
–х х х
0,1–х х х
Kh(CN–) = 10–5 = [HCN–][OH–]/[CN–] = x2/(0,1–х) ≈ x2/0,1. 
Использование приближения 0,1–х ≈ 0,1 допустимо, так как вы-

полняется условие Kh = 10–5  << c0 =0,1. 
Получаем [OH–] = [HCN] = 0,001 моль/л, рОН = 3, рН = 11.
Для любой соли слабой кислоты и сильного основания вследст-

вие гидролиза аниона образуется некоторое количество сопряжен-
ной кислотной формы – недиссоциированной кислоты и равное ко-
личество гидроксид-ионов. Среда при гидролизе по аниону – ще-
лочная!

Если анион образован от многоосновной кислоты, то возможно 
несколько ступеней гидролиза. Например, рассмотрим процессы,
происходящие при растворении сульфидов и карбонатов с катиона-
ми, соответствующими сильным основаниям. Известно, что для H2S
Ka1 ≈ 10−7, Ka2 ≈ 10−13. Тогда для сульфида натрия 

Na2S → 2Na + + S2– − диссоциация.
S2– + H2O HS– + OH– – 1-я ступень гидролиза с константой 

Кh1 = KW/Ka2 = 10−14/10−13 = 10−1 = Kb(S2–); 
HS– + H2O H2S + OH– – 2-я ступень гидролиза с константой 

Кh2 = KW/Ka1 = 10−14 / 10−7 = 10−7 = Kb(HS–). 
При первой ступени гидролиза имеется сопряженная кислотно-

основная пара S2–/HS–, при второй – HS–/H2S. Поскольку гидро-
сульфид HS– более слабая кислота (Ka2 ≈ 10−13), чем сероводород 
(Ka1 ≈ 10−7), то соответствующая гидросульфиду основная форма – 
сульфид-ион S2– – является более сильным основанием, чем HS–,
сопряжённый более сильной кислоте – сероводороду. Следователь-
но, первая ступень гидролиза протекает всегда в большей степени,
чем последующие (как было и для ступеней диссоциации многоос-
новных кислот по той же самой причине). 

Алгоритм расчёта концентраций и рН для растворов солей мно-
гоосновных кислот такой, как изложен в разделе 2.2.2.3 для много-
основных кислот. Оценить рН можно из первой ступени гидролиза:
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Кh1 = 10−1 = [HS–][OH–]/[S2–] =x2/(c0–x), 
где х = [HS–] = [OH–]. 

Уравнение второй ступени гидролиза показывает, почему вод-
ные растворы растворимых сульфидов имеют характерный запах 
сероводорода.

Для карбонатов CO3
2– + H2O HCO3

– + OH–,
HCO3

– + H2O CO2 + H2O + OH– , или 
HCO3

– CO2 + OH–.
Первая ступень гидролиза протекает в бо�льшей степени, чем 

вторая, и рН раствора карбонатов определяется первой ступенью 
гидролиза. Вторая показывает, каким образом могут происходить 
процессы обмена между карбонатными минералами и атмосферой.

Как уже обсуждалось в разделе, анионы кислых солей амфотер-
ны, обладают одновременно и кислыми, и основными свойствами.
Поэтому определить, какой будет среда в растворе кислой соли – 
кислой или щелочной, можно только сравнивая соответствующие 
константы равновесия. Рассмотрим это на примерах растворов гид-
росульфитов и гидрокарбонатов. По справочным данным, для 
H2SO3, кислоты «средней» силы Ка1 = 2⋅10–2, Ка2 = 6⋅10–8; для более 
слабой угольной кислоты Ка1 = 4⋅10–7, Ка2 = 5⋅10–11.

NaHSO3 → Na+ + HSO3
–,

HSO3
– + H2O SO3

2– + H3O+, К = Ка2 = 6⋅10–8 (кислота), 
HSO3

– + H2O H2SO3 + OH–, К = Кh2 = 5⋅10–13 (основание), 
Ка2 = 6⋅10–8 > Кh2 = 5⋅10–13.
Сравнение констант показывает, что в растворах гидросульфитов 

сильных оснований среда кислая.
NaHСO3 → Na+ + HCO3

–,
HCO3

– + H2O CO3
2– + H3O+, К = Ка2 = 5⋅10–11 (кислота), 

HCO3
– + H2O (H2CO3→H2O + CO2 )+ OH–, К = Кh2 = 2,5⋅10–8 

(основание). 
Ка2 = 5⋅10–11 < Кh2 = 2,5⋅10–8.
Для гидрокарбонатов ситуация оказывается обратной – среда 

щелочная: гидролиз гидрокарбоната HCO3
– = CO2 + OH–

преобладает над его кислотной диссоциацией HСO3
– СO3

2– + H+.
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Поэтому для понижения кислотности желудка медики вполне обос-
нованно прописывают пищевую соду – NaHCO3.

Так как константы гидролиза увеличиваются с ростом температу-
ры, увеличивается при нагревании и степень гидролиза. Согласно за-
кону Оствальда (см. раздел 1.3.2), степень гидролиза увеличивается с
уменьшением концентрации соли. Уменьшить протекание гидролиза 
аниона или даже предотвратить его можно по принципу Лё Шателье,
увеличив рН раствора за счет добавления сильной щелочи.

2.3.4. Соли слабых оснований и сильных кислот (гидролиз по катиону)

Рассмотрим симметричный случай, соль ВНХ, образованную 
слабым основанием В и сильной кислотой НХ. В растворе она су-
ществует в форме катионов и анионов 

ВНХ → ВН+ + Х–.
Анион сильной кислоты Х– не гидролизуется и можно его далее 

не рассматривать, сосредоточившись на превращениях катио-
на ВН+. Частица В – основание; следовательно, частица ВН+ являет-
ся кислотной формой этой пары, ВН+

кисл./Восн.. Гидролиз катиона 
слабого основания – это перенос протона с него к более сильно-
му основанию – воде:

(ВН+
кисл.)1 + (Н2Оосн.)2 = (Восн.)1 + (Н3О+

кисл.)2.
Kh(ВН+) = Kа(ВН+) = [В]⋅[Н3О+]/[ВН+], 

или, что тоже самое,
Kh(ВН+) = [В]⋅[Н+]/[ВН+]. 

Домножив числитель и знаменатель уравнения гидролиза по катио-
ну на одно и то же число – концентрацию [OH–]⋅в растворе, полу-
чим связь между константой гидролиза катиона ВН+ Kh и констан-
той основности соответствующего основания В Kb:

Kh = [В]⋅[Н+]⋅[OH–]/[ВН+]⋅[OH–] = KW / Kb.
Рассчитаем концентрации всех частиц, степень гидролиза и рН

для 0,1 М раствора хлорида аммония NH4Cl, соли сильной 
кислоты HCl и слабого основания NH3. Для аммиака Kb =2⋅10–5.
Следовательно, константа гидролиза Kh = 10–14/2⋅10–5 = 5⋅10–10.

NH4Cl → NH4
+ + Cl–, диссоциация, [NH4

+] = [Cl–] = c0 = 0,1 моль/л.
Анион Cl– – от сильной кислоты, не гидролизуется. Катион 

NH4
+ – от слабого основания NH3, отдаёт протон воде:

NH4
+ + H2O NH3 + Н3О+,
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или сокращённо уравнение гидролиза катиона аммония (оно же 
уравнение кислотной диссоциации кислоты по Брёнстеду NH4

+)
обычно записывают как 

NH4
+ = NH3 + Н+.

0,1  - - 
–х х х
0,1–х х х
Kh(NH4

+) = 2⋅10–5 = [NH3][Н+]/[NH4
+] = x2/(0,1–х) ≈ x2/0,1. 

Использование приближения 0,1–х ≈ 0,1 допустимо, так как вы-
полняется условие Kh = 2⋅10–5 << c0 = 0,1. 

Получаем [NH3] = [Н+] = 0,0014 моль/л, рН = 2,9. 
Для любой соли слабого основания и сильной кислоты вследст-

вие гидролиза катиона образуется некоторое количество сопряжён-
ной основной формы – недиссоциированного основания и равное 
количество Н+. Среда при гидролизе по аниону – кислая!

Рассмотрим пример ступенчатого гидролиза катиона металла,
например, Fe3+, образующегося в водных растворах FeCl3, Fe(NO3)3,
Fe2(SO4)3 и других солей железа (+3) и сильных кислот. Для опреде-
лённости выберем хлорид железа (+3). Процесс диссоциации 

FeCl3 → Fe3+
в. + 3Cl–

в..
В водных растворах катионы переходных металлов не просто ак-

ватированы; связь их с молекулами воды – ковалентная, по донор-
но-акцепторному механизму, т. е. достаточно сильная; фактически 
это гексаакважелезо(+3) [Fe(H2O)6]3+. Но для рассмотрения гидро-
лиза существенна не сила связывания катиона с сольватирующими 
молекулами воды, а сам факт такой связи. Важно, что индекс «в.», 
пусть и опускаемый обычно, означает наличие избытка моле-
кул Н2О в растворе. Поэтому далее в уравнениях указывается свя-
занная с катионом вода (её конкретное количество не существенно). 
Соответствующее основание Fe(OH)3 трёхкислотное, поэтому име-
ется три ступени гидролиза катиона : 

1) Fe3+⋅H2O Fe(OH)2+ + Н+;
2) Fe(OH)2+⋅H2O Fe(OH)2

+ + Н+;
3) Fe(OH)2

+⋅H2O Fe(OH)3 + Н+.
Константы гидролиза последовательно уменьшаются,
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Kh1= [Fe(OH)2+][Н+]/[Fe3+] = 7⋅10–3;
Kh2 = [Fe(OH)2

+][Н+]/[Fe(OH)2+] = 6⋅10–4;
Kh3= [Fe(OH)3][Н+]/[Fe(OH)2

+] = 2⋅10–4.
Однако это уменьшение не на несколько порядков, как это ха-

рактерно для констант кислотности неорганических кислот. И хотя 
именно первая ступень гидролиза вносит наибольший вклад в под-
кисление раствора, но при точном расчёте концентраций и рН этого 
раствора нельзя ограничиться только первой ступенью гидролиза.
Следует составить и решить соответствующую систему уравнений.
Можно только очень грубо оценить рН раствора соли железа(+3): 
для 0,1 М раствора [H+] ≥ ≈ 2,6⋅10–4 моль/л, pH ≤ 4,2.  
Конечно, растворы солей железа с сильными кислотами всегда бу-
дут кислыми. Так как водопроводные трубы обычно стальные и
процесс коррозии в некоторой степени всегда происходит, то из-за 
наличия солей железа водопроводная вода обычно слабо кислая.
Кроме этого, если не принимать специальных мер, в воде всегда 
присутствует некоторое количество растворённого углекислого га-
за. Поэтому вода из водопровода и даже дистиллированная (специ-
ально перегнанная для очистки от нелетучих примесей) вода обыч-
но имеет рН в интервале 5-6. Это совершенно не опасно для челове-
ческого организма, так как в желудке присутствует раствор сильной 
кислоты – соляной – с рН около 1 ☺.

Равновесия 1) – 3) могут быть сдвинуты вправо: увеличением темпе-
ратуры или подщелачиванием раствора (например, добавлением слабого 
основания – аммиака или растворимого карбоната). При этом может про-
изойти полный и необратимый гидролиз, т. е. образование трудно раство-
римого гидроксида Fe(OH)3 тв. – но это тема рассматривается в Главах 3 
и 4. Соответственно, для уменьшения гидролиза катиона раствор сле-
дует подкислить, что удобнее всего сделать добавлением незначи-
тельного количества сильной кислоты.

2.3.5. Соли слабых оснований и слабых кислот 
(гидролиз по катиону и аниону)

Даже соли ВНА слабых кислот НА и слабых оснований В в рас-
творе диссоциируют на ионы:
ВНА → ВН+ + А–.
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Далее гидролизуются и анион, и катион:
ВН+ + Н2О = В + Н3О+;
А– + Н2О = НА + ОН–.
Эти процессы, гидролиз аниона слабой кислоты и катиона слабо-

го основания, рассмотрены выше в разделах 2.3.3 и 2.3.4. Например,
в ацетате аммония:

CH3COONH4 → CH3COO– + NH4
+;

CH3COO– + H2O CH3COOH + OH–,
NH4

+ + H2O NH3 + H3O+.
Значение кислотности среды определяется той константой гид-

ролиза (катиона или аниона), которая больше. Если преобладает 
гидролиз катиона – среда будет кислой, аниона – щелочной. Но да-
же если константы гидролиза катиона и аниона совпадают и такой 
раствор оказывается нейтральным, это не означает отсутствия гид-
ролиза! Наоборот, гидролиз протекает и по аниону, и по катиону,
образуются недиссоциированные и кислота, и основание, хотя среда 
при этом может быть и нейтральной. Концентрация недиссоцииро-
ванных форм кислоты и основания тем выше, чем больше констан-
ты гидролиза. Этим – наличием недиссоциированных форм – отли-
чаются гидролизованные и по катиону, и по аниону растворы солей 
слабого основания и слабой кислоты от не гидролизованных рас-
творов сильного и основания и сильной кислоты. Растворы послед-
них содержат только ионы и не содержат недиссоциированных ки-
слотно-основных форм.

Ещё одно отличие – взаимное влияние процессов гидролиза ка-
тиона и аниона друг на друга. При гидролизе катиона образуются 
протоны, при гидролизе аниона гидроксид-ионы. Они выводятся из 
сферы реакции вследствие нейтрализации 

Н+ + ОН– = Н2О
с константой равновесия К = 1/KW = 1014. Это по принципу 
Лё Шателье сдвигает каждое из равновесий гидролиза вправо – в
результате гидролиз катиона способствует гидролизу аниона, а гид-
ролиз аниона способствует гидролизу катиона. Поэтому катион 
NH4

+ в растворе ацетата аммония гидролизован в большей степени,
чем в растворе хлорида, нитрата или других солей сильных кислот.
Аналогично ацетат-ион сильнее гидролизован в растворах солей 
слабых оснований, чем в растворе ацетата натрия и т. п. Для многих 
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солей слабых оснований и слабых кислот гидролиз может происхо-
дить до конца, т. е. до исходных основания и кислоты, необратимо,
но об этом – в Главе 4. 

Точный расчёт всех концентраций и рН в растворе соли слабого 
основания и слабой кислоты может быть проделан на основе изло-
женного в разделе 2.2.2.3 общего подхода. В растворе ацетата ам-
мония имеются следующие частицы: CH3COO–, CH3COOH, NH4

+,
NH3, OH–и Н+ (H3O+), всего шесть разных частиц. Т. е. имеется 
шесть неизвестных концентраций, и необходимо составить шесть 
независимых уравнений для их расчёта. Два уравнения получаются 
при выражении константы кислотности уксусной кислоты и основ-
ности аммиака через соответствующие равновесные концентрации 
(можно использовать вместо них выражения констант гидролиза 
через соответствующие концентрации; но следует понимать, что 
нельзя использовать вместе четыре этих уравнения, так как незави-
симы только два из них). Третье уравнение – выражение для ионно-
го произведения воды, KW = [H+][OH–].Если известна начальная 
концентрация соли в растворе, то ещё два уравнения получаются из 
условий материального баланса по ацетату,

c0 = [CH3COO–] + [CH3COOH]   
и по азоту,

c0 = [NH4
+] + [NH3]. 

Последнее, шестое необходимое уравнение, – электронейтральности:
[NH4

+] + [H+] = [CH3COO–] + [OH–]. 

Вопросы для самопроверки 

1. Что такое гидролиз солей в рамках подхода Брёнстеда?
2. Запишите уравнения всех процессов в растворе для соли KCN. 

Укажите сопряжённые кислотно-основные пары.
3. Запишите уравнения всех процессов в растворе для соли NH4I. 

Укажите сопряжённые кислотно-основные пары.
4. Какая среда будет в растворе KCN? Запишите выражение для 

константы гидролиза через равновесные концентрации.
5. Оцените концентрации всех частиц, рН и степень гидролиза 

аниона для 0,1 М раствора KCN, если для HCN  Ka = 10–9.
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6. Оцените концентрации всех частиц, рН и степень гидролиза 
аниона для 0,1 М раствора NH4I, если для NH3 Kb = 10–5.

7. Как изменяется степень гидролиза при разбавлении?
8. Для 0,1 М раствора соли NaX рН = 9. Найти рН 0,1 М раство-

ра кислоты НХ.
9. Оценить рН 1 М раствора Na2CO3, если для Н2СО3 Ka1 = 10–7,

Ka2 = 10–11. Какая из двух констант не нужна для оценки рН?
10. В растворе какой соли – калиевой или аммониевой будет в

большей степени гидролизован карбонат-анион и почему?
11. В растворе какой соли – нитрата или карбоната будет в

большей степени гидролизован катион аммония и почему?
12. Запишите уравнения гидролиза катиона Fe2+ по обеим ступе-

ням. Укажите сопряжённые кислотно-основные пары.
13. Оцените рН 0,1 М раствора FeCl2, если для (Fe2+ + H2O) 

Ka = 10–7.
14. Как зависят константы и степень гидролиза от температуры?
15. Расположите в порядке увеличения рН (не прибегая к расчё-

там, основываясь на уравнениях процессов, происходящих с веще-
ствами в растворе, и представлениях о сильных и слабых кислотах и
основаниях), растворы электролитов одинаковой концентрации:

а) NaCl, HCl, HCN, NaOH; 
б) BaCl2, Ba(OH)2, NaCl, NaOH; 
в) NH3, NH4Cl, NaCl, NaOH; 
г) H3PO4, KH2PO4, K2HPO4, K3PO4;
д) H2SO4, NaHSO4, NaOH, Na2SO4;
е) HCN, KCl, KCN, KOH. 

2.4. Сложные кислотно-основные равновесия 

К сложным относят такие равновесия, в которых по крайней ме-
ре один компонент участвует более чем в одном независимом про-
цессе. Фактически мы уже рассматривали такие равновесия на при-
мере растворов многоосновных кислот в разделе 2.2.2.3 и гидролиза 
солей слабых оснований и слабых кислот в предыдущем разде-
ле 2.3: Н+ и HS– участвуют в обеих ступенях диссоциации H2S; Н+

участвует в процессе гидролиза NH4
+, OH– в гидролизе ацетата, и
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оба иона участвуют в самодиссоциации воды при равновесиях в
растворе ацетата аммония. Рассмотрим в представленном разделе 
этот вопрос более широко и системно.

2.4.1. Вклад воды в равновесные концентрации [Н+] и [ОН–]

Строго говоря, любые кислотно-основные равновесия в водном 
растворе – сложные, так как всегда присутствует равновесие самодис-
социации воды, Н2О Н+ + ОН–. Таким образом, в растворах кислот 
протон одновременно участвует в самодиссоциации воды и в диссо-
циации кислоты, НА Н+ + А–. Поскольку обычно кислота НА – бо-
лее сильная кислота, чем вода, вклад в концентрацию Н+ от самодис-
социации пренебрежимо мал, и достаточно ограничиться рассмотре-
нием диссоциации кислоты. Покажем примеры, когда это некоррект-
но, и требуется включить в рассмотрение и диссоциацию воды.

Вот с виду простенькая, «на смекалку», задача. Найти рН рас-
твора 0,01 М соляной кислоты; рН после разбавления в 1 000 раз; и
после следующего разбавления в 1 000 раз.

Напрашивающийся (если не думать) ответ: 2; 5; 8. Очевидно,
что 8 – неверный ответ, не может быть рН кислого раствора при 
ст. у. больше 7, как в щелочном! Если для 0,01 М и 10–5 М HCl обра-
зующаяся при полной диссоциации сильной кислоты концентрация 
[Н+] 0,01 и 10–5 М HCl на порядки превышает 10–7 моль/л для само-
диссоциации «чистой» воды и последним вкладом можно пренеб-
речь, то для 10–8 М HCl ситуация обратная. Однако просто сложить 
10–8 моль/л из HCl и 10–7 моль/л из воды – неправильно! По принци-
пу Лё Шателье каждый из процессов влияет на другой, в результате 
равновесие самодиссоциации воды смещается влево, и её степень в
подкисленном растворе меньше, чем в индивидуальном соединении 
Н2О. Рассмотрим эту задачу – нахождение концентрации всех час-
тиц и рН 10-8 М HCl количественно. Обозначим равновесные кон-
центрации [Н+] = x, [ОН–] = y . Имеем два независимых равновесия:

1) HCl  → H+ + Cl–;
10–8 - -
- x 10–8 

2) Н2Ож. Н+ + ОН–.
55,6=const        -          - 
55,6–y≈55,6 x y
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В концентрацию протонов х вносят вклад оба процесса,
10-8моль/л из HCl и х моль/л из воды.

Из второго равновесия следует уравнение 
KW = [Н+][ОН–] = 10–14 = xy.
Недостающее уравнение составим из электронейтральности:
[Н+] = [ОН–] + [Cl–] = y + 10–8 = x.
Выразив х через у из второго уравнения и подставив в первое,

найдём из квадратного уравнения относительно у:
у= 9,512·10-8 моль/л= [ОН–];  х= [Н+] = 1,0512·10–7 моль/л, рН= 6,98. 

Численно величина [Н+] = 1,05·10–7 моль/л незначительно отлича-
ется от неверного значения, получаемого сложением 10–8моль/л из 
HCl и 10–7моль/л из воды, равного 1,10·10–7моль/л. Но здесь важен 
принцип рассмотрения сложных равновесий – нельзя «выдёрги-
вать» из системы независимых равновесий с общим участником 
отдельные равновесия и вычислять из них равновесные концентра-
ции, не учитывая остальные равновесия с этим участником без 
обоснования! В некоторых задачах вкладом от отдельных равнове-
сий можно пренебречь ввиду его незначительности, но такое пре-
небрежение должно быть обосновано в каждом конкретном случае.
Например, для 10–7 М HCl  [Н+] = 1,62·10–7 моль/л, рН = 6,79. 

В каких случаях можно пренебречь вкладом воды в концентра-
ции протонов и гидроксидов? Критерий прост: если рН далёк от
значения для нейтрального раствора (7,00 для ст. у.), то для боль-
шинства практических задач равновесие самодиссоциации можно 
не учитывать. Его вклад равен 1,00·10–7 моль/л, а если рН хотя бы на 
единицу отличается от 7, то концентрации Н+ от кислоты (или ОН–

от основания) более, чем на порядок превышают вклад самодиссо-
циации воды. Более, чем на порядок – из-за того, что кисло-
ты / основания по Лё Шателье подавляют самодиссоциацию воды.

Если рН близок к 7, 6,5 < рН < 7,5, то пренебрегать вкладом ав-
топротолиза воды нельзя, причём этот вклад тем больше, чем ближе 
рН к 7. Например, если при расчёте без учёта самодиссоциации во-
ды получились значения рН в указанном выше интервале около 7,
следует повторить расчёт, включив в рассмотрение равновесие ав-
топротолиза воды.
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2.4.2. Взаимное влияние кислот и оснований друг на друга 

Кислоты взаимно подавляют диссоциацию друг друга; анало-
гично основания подавляют основную диссоциацию друг друга – 
если это не сильные кислоты / основания, для которых по опреде-
лению диссоциация всегда полная. Например, добавление к
1 л 0,1 М раствора сильной кислоты HCl 0,1 моль сильной кислоты 
HBr приведёт к сложению концентраций Н+ из обеих кислот:

HCl   → H+ + Cl–

0,1                -              - 
- 0,1 0,1 

HBr   → H+ + Br–

0,1                -              - 
- 0,1 0,1 

[H+] = 0,2 моль/л, [Cl–] = 0,1 моль/л, [Br–] = 0,1 моль/л.

Добавление сильного основания к раствору слабого основания 
приведёт к значительному подавлению диссоциации последнего.
В разделе 2.2.2.2 рассчитаны концентрации и степень диссоциации 
аммиака (Kb = 2·10–5) для его 0,1 М раствора: [NH4

+] = [OH–] =
= 1,41⋅10–3 моль/л, α = 0,0141. Как изменятся концентрации и сте-
пень диссоциации при добавлении сильного основания? Например,
при добавлении к указанному 0,1 М раствору аммиака 0,1 моль 
сильного основания NaOH. Обозначим за х, в моль/л, равновесную 
концентрацию NH4

+. Тогда равновесная концентрация OH– сложит-
ся из двух вкладов, 0,1 моль/л от NaOH и х моль/л от NH3. Не про-
изводя расчётов, можно сразу сказать (из принципа Лё Шателье), 
что степень диссоциации аммиака в присутствии сильного основа-
ния вследствие подавления диссоциации будет меньше, чем 0,0141 
в «чистом» растворе аммиака. Убедимся в этом, произведя соответ-
ствующий расчёт.

1) NaOH   → Na+ + OH–

0,1               -                - 
 - 0,1 0,1+x

2) NH3 + H2O NH4
+ + OH–

0,1                    -              - 
 0,1–x≈0,1             x 0,1+x
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Kb = 2·10–5 = [NH4
+][OH–]/[NH3] ≈ х(0,1+x)/0,1; 

х = 1,9996·10–5≈ 2·10–5моль/л= [NH4
+];  α = 2·10–4.

Добавление щёлочи уменьшило степень диссоциации почти в
100 раз, на два порядка. Концентрация гидроксид-ионов [OH–

] = 0,10002 ≈ 0,1 моль/л и рН = 13 практически полностью опреде-
ляются концентрацией сильного основания, NaOH. 

Добавление кислоты к основанию или наоборот приводит к ре-
акции нейтрализации, рассматриваемой в Главе 4.

2.4.3. Буферные растворы 

Важный для практики случай сложных кислотно-основных рав-
новесий – совместные равновесия таких пар компонентов в водных 
растворах, как слабая кислота + её соль от сильного основания или 
слабое основание + его соль от сильной кислоты. Известно, что та-
кие растворы при определённых соотношениях концентраций уча-
стников (соль + кислота или соль + основание) обладают буферны-
ми * свойствами: рН таких растворов почти не изменяется при их 
разбавлении и даже добавлении небольших количеств кислот или 
оснований.
Буферные растворы – растворы, содержащие в сопоставимых 

концентрациях сопряжённую пару слабая кислота + слабое ос-
нование, способные сохранять величину рН при разбавлении и
добавлении небольших количеств кислот или оснований.

Буферными свойствами будет обладать любая пара слабая ки-
слота + её соль от сильного основания или слабое основание + его 
соль от сильной кислоты. На практике в химии используют ацетат-
ный буфер (CH3COOH + CH3COONa),  различные фосфатные буфе-
ры – комбинации дигидрофосфата, гидрофосфата и ортофосфата и
другие. В биологических процессах в роли буферов обычно высту-
пают органические соединения, в молекулах которых одновременно 
присутствуют как кислотные, так и основные (обычно аминные)
группы. Многие биохимические процессы внутри клеток, in vivo,
весьма чувствительны к изменениям рН, даже на несколько сотых 
ед. Например, у человека pH крови равен 7,35 – 7,47 и поддержива-

* Как буфер автомобиля принимает на себя удар, амортизирует его, так и
буферный раствор «амортизирует», сглаживает попытки изменения рН 
добавлением воды, кислот, оснований.
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ется гемоглобином, а также карбонатным (НСО3
–/СО3

2–) буфером, и
сохраняется в этих пределах даже при значительных изменениях 
питания и прочих внешних условий. Чтобы сдвинуть pH крови в
щелочную сторону, необходимо добавить к ней в 40 – 70 раз боль-
ше щёлочи, чем к равному объёму воды. Анаэробная (при недостат-
ке кислорода в крови) нагрузка приводит к «закислению» крови – 
продукт переработки глюкозы, молочная кислота (лактат) не успе-
вает окисляться и выводиться из крови, рН крови снижается. Имен-
но это явление ограничивает долговременную работоспособность 
организма, его мощность, и в том числе спортивные достижения в
стайерских дистанциях, лыжах, велоспорте и т. п. Отклонение рН
крови вне указанных величин опасно для организма вплоть до ле-
тального исхода. Естественные буферные системы в почве играют 
важную роль в сохранении их плодородия. Например, гуматные 
буферные системы поддерживают в слабокислую и нейтральную 
среду почв.

Что же обуславливает «буферность» буферных растворов?
Рассмотрим пример: раствор, содержащий одновременно слабую 

уксусную кислоту (округлим её до Ка= 10–5) с начальной концен-
трацией с0а и её соль от сильного основания, ацетат натрия, с на-
чальной концентрацией с0s.Для расчёта концентраций и рН этого 
раствора применим уже неоднократно использованный здесь общий 
подход. Сначала запишем уравнения процессов (обозначим ацетат 
сокращённо как А–): 
 Диссоциация соли NaA → Na+ + А–;
Диссоциация кислоты HA H+ + А–. (1) 

 Гидролиз аниона А– + Н2О НА + ОН–. (2) 
Качественно принцип действия буфера следующий: при добав-

лении к буферному раствору кислоты, т. е. увеличении концентра-
ции Н+, по принципу Лё Шателье усиливается процесс, который 
уменьшает результат воздействия на систему добавления протонов,
т. е. процесс (1) смещается влево – система компенсирует увеличе-
ние кислотности, связывая добавляемые протоны в недиссоцииро-
ванную форму НА. В результате количество добавляемых в раствор 
протонов не увеличивается, увеличивается (по сравнению с началь-
ной концентрацией с0а) концентрация кислоты [HA].  

При подщелачивании добавляемые в систему ОН–-ионы симмет-
рично связываются процессом (2). В результате их количество в сис-
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теме не возрастает, а увеличивается концентрация соли, [А–]. Чтобы 
раствор обладал буферными свойствами, как константа кислотности 
Ка(НА), так и константа основности сопряжённой формы (она же кон-
станта гидролиза аниона) Kb(А–)= Kh должны на несколько порядков 
превышать величину KW. Очевидно, что так как Ка(НА)·Kb(А–) = KW,
то для одновременного выполнения этих условий, Ка(НА) >> KW и
Kb(А–) >> KW, требуется, чтобы величина Ка(НА) лежала в интервале 
от 10–3 до 10–11 – тогда и величина Kb(А–) будет иметь значения от
10–11 до 10–3.

Выразим константу кислотности через равновесные концен-
трации:

Ка(НА) = [H+][А–]/[HA]. 
Если начальные концентрации кислоты с0а и соли с0s достаточно 
велики по сравнению с константами Ка(НА) и Kb(А–) соответствен-
но, то степень диссоциации кислоты и степень гидролиза аниона 
невелики, α1 и α2 << 1. Для того, чтобы буфер мог связать заметное 
количество добавляемых кислот или оснований, начальные концен-
трации обеих сопряжённых форм должны быть достаточно велики –
этим обуславливается ёмкость буфера. Практически начальные 
концентрации форм в буферных растворах составляют ~0,1 моль/л –
указанные выше условия выполняются. Следовательно, можно ис-
пользовать приближение 

[HA] ≈ с0а и [A–] ≈ с0s.
В рамках указанных приближений получаем уравнение Гендерсона 

[H+] ≈ Ка(НА) .
Обычно его приводят в прологарифмированной форме, чтобы было 
удобнее использовать для непосредственного вычисления рН бу-
ферных растворов:

рН ≈ pКа + lg .
Для буферного раствора, содержащего основание В и его соль от
сильной кислоты ВН+, «симметричное» уравнение записывается как 

[ОН–] ≈ Кb(B)

или р(ОН) ≈ pКb + lg ,

рН ≈ 14 – pКb + lg .
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Если начальные концентрации кислоты и соли (или основания и
соли) равны, то рН = pКа или рН = 14 – pКb. Из уравнения Ген-
дерсона наглядно следует, что при разбавлении буферного раствора 
его рН не изменяется *. Таким образом, буферный раствор, содер-
жащий в равных концентрациях уксусную кислоту (Ка= 2·10–5), и её 
натриевую соль имеет рН = 4,7; буферный раствор, содержащий в
равных концентрациях NH3 (Кb = 2·10–5) и NH4Cl – рН = 9,3. Чем 
сильнее кислотная форма в буферном растворе, тем дальше будет 
смещён рН такого раствора в кислую область, и наоборот, чем 
сильнее основная форма, тем дальше в щелочную.

Способ получения буферных растворов не влияет на их свойства.
Ацетатный буфер можно получить как растворением в воде требуе-
мых количеств кислоты и ацетата натрия, так и неполной нейтрали-
зацией уксусной кислоты гидроксидом натрия.

Вопросы для самопроверки 
1. Изменяются ли и как (качественно) КW и степень автопротоли-

за воды при добавлении кислоты?
2. Два раствора разных кислот имеют рН 5,3 и 6,7. В каком слу-

чае при расчётах концентраций придётся учитывать автопротолиз 
воды?

3. К 2 л 0,1 М раствора HBr добавили 1 л 0,2 М раствора HCl. 
Найти рН полученного раствора.

4. К 1 л 0,2 М раствора кислоты HХ (Ка= 10–5) добавили 0,2 моль 
HCl. Найти рН полученного раствора.

5. К 1 л 0,2 М раствора кислоты HХ (Ка= 10–5) добавили 1 л
0,2 М раствора HCl. Найти рН полученного раствора.

6. К 1 л 0,2 М раствора NH3 (Кb = 10–5) добавили 1 л 0,2 М рас-
твора NaOH. Найти рН полученного раствора.

7. Назовите главное свойство буферных растворов.

* Точнее, не изменяется при условии идеальности раствора; для неидеаль-
ных растворов изменения активностей кислоты и соли при разбавлении 
раствора могут быть разными; используемые на практике буферные рас-
творы подобраны так, чтобы отклонения от идеальности были незначи-
тельны, или чтобы они были примерно одинаковы для всех компонентов 
раствора.
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8. Из чего состоят буферные растворы?
9. Почему не могут быть буферными растворы, содержащие сле-

дующие пары электролитов:
а) HCl + NaCl; 
б) HCl + СH3COOH. 
10. В каких случаях при реакциях кислот и оснований образуют-

ся буферные растворы:
а) 1 л 0,2 М СH3COOH + 1 л 0,1 М NaOH; 
б) 1 л 0,2 М СH3COOH + 1 л 0,2 М NaOH; 
в) 1 л 0,1 М СH3COOH + 1 л 0,2 М NaOH; 
г) 1 л 0,2 М СH3COOH + 2 л 0,2 М NaOH; 
11. Можно ли считать воду буфером, поддерживающем рН = 7? 
12. Определите рН растворов, полученных сливанием:
а) 1 л 0,2 М СH3COOH + 1 л 0,1 М NaOH; 
б) 1 л 0,2 М СH3COOH + 1 л 0,2 М NaOH; 
в) 1 л 0,1 М СH3COOH + 1 л 0,2 М NaOH; 
г) 1 л 0,2 М СH3COOH + 2 л 0,2 М NaOH; 

2.5. Заключение 

Наиболее общая и удобная для описания кислотно-осно�вных 
свойств растворов протонная теория Брёнстеда определяет кислоту 
как донор протона, основание как акцептор, для каждого кислотно-
осно�вного процесса происходит перенос протона от кислоты к ос-
нованию и имеются две сопряженные кислотно-осно�вные пары, од-
на из которых – вода (H2O / H3O+ или OH– / H2O). Сильные кислоты 
и основания полностью диссоциированы в водных растворах, сла-
бые – частично.

Соли – продукты реакции нейтрализации кислот с основаниями;
классифицируются на нормальные (продукты полной нейтрализа-
ции), кислые и основные. Все соли – сильные электролиты.

Вода является источником и регулятором содержания протонов и
гидроксид-ионов в растворах за счет равновесия H2O H+ + OH–,
константу равновесия которого, называемую ионным произведени-
ем воды, стоит запомнить: KW = 1⋅10−14 (при ст. у.). Показатель ки-
слотности раствора рН = –lg[H+]. В кислых растворах преобладают 
H+ (рН < 7 при ст. у.), в щелочных OH– (рН > 7). 
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Чем слабее кислота, тем сильнее сопряженное основание (ее 
анион) – соли слабых кислот с сильными основаниями гидролизу-
ются по аниону с образованием OH–; чем слабее основание, тем 
сильнее сопряженная кислота (его катион) – соли таких оснований с
сильными кислотами гидролизуются по катиону с подкислением 
среды. Соли сильных кислот и оснований не гидролизованы. Соли 
слабых кислот со слабыми основаниями гидролизованы и по анио-
ну, и по катиону.

Измерение рН растворов производится с помощью индикаторов,
изменяющих окраску в зависимости от кислотности среды.

Принципы рассмотрения кислотно-основных равновесий приме-
нимы для решения любых задач: как прямых (расчёт равновесных 
концентраций при известных начальных концентрациях и констан-
тах равновесия), так и обратных (расчёт неизвестных констант рав-
новесия из известных равновесных концентраций) и комбиниро-
ванных (известны некоторые из констант, равновесных и / или на-
чальных концентраций, и требуется определить оставшиеся). Вы-
ражения констант равновесия через соответствующие равновесные 
концентрации не изменяются ни при каких обстоятельствах – лю-
бых изменениях концентраций исходных, конечных и не участ-
вующих в равновесии веществ, в том числе при подкислении или 
подщелачивании, с течением времени, при изменении размера или 
формы сосуда, времени суток, настроения экспериментатора и т. п.
☺ С изменением начальных концентраций участвующих в равнове-
сии веществ изменяются только равновесные концентрации, а вели-
чины констант при данной температуре остаются неизменными.
При изменении температуры величины констант равновесия изме-
няются с температурой, K = , при этом их выражения че-
рез равновесные концентрации не изменяются.
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