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1. Типы электролитов.  
Теория электролитической 

диссоциации.  



Электролиты − это вещества, 
растворы или расплавы которых 
содержат ионы и проводят   
электрический ток.  

 

К ним относятся соединения с 
ионным и ковалентным 
полярным типом связи:  

соли, кислоты, основания, вода. 



Молекулы электролита в 
растворе или расплаве 
распадаются на ионы – 

положительно заряженные 
катионы (К+) 

 и отрицательно заряженные 
анионы (А-).  
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Основные положения теории  

С. Аррениуса 
 

1. В растворах электролитов 

происходит самопроизвольный 

распад (диссоциация) молекул 

на ионы, в результате чего 

раствор становится 

электропроводным.  



α =  
 

число диссоциированных молекул  

общее число растворенных молекул 

Степень диссоциации электролита (α) 

определяет электропроводность раствора. 



3. Электролиты, в зависимости 

от степени их диссоциации, 

делятся на сильные и слабые. 

Однако это деление несколько 

условно, т.к. одно и тоже 

вещество, в зависимости от 

растворителя, может быть как 

сильным, так и слабым 

электролитом. 

  



NaCl в воде – сильный 

электролит, 

NaCl в бензоле – слабый 

электролит 

В дальнейшим будут 

рассмотрены только водные 

растворы электролитов. 

 



Типы 
электролитов 

α Примеры 

сильные α ≥ 0,3  
 

НNО3, H2SO4, 
НСlO4, НСl, 
HBr, HI  

средней силы  0,03 < α <0,3 H2C2O4,Н2SО3,
Н3РO4 

слабые α< 0,03 
 

H2S, HCN, 
Н2SiO3, Н3ВО3 

HgCl2, CdCl2,  



4. Ионы в растворе образуют 

ионосольваты (ионогидраты);  
при этом концентрация свободного 
растворителя в растворе 
уменьшается. 
 Экспериментальным путем 

определяются числа гидратации, 

показывающие, сколько молекул воды 

связано с одним ионом: 

H+ Li+ Na+ NH4
+ K+ Rb+ Cs+ 

1   120    66   17   16   14    13 



  – диэлектрическая постоянная 

растворителя, показывающая во 

сколько раз взаимодействие между 

ионами в данной среде меньше, чем в 

вакууме.  

(H2O)~81; (C2H5OH) ~ 24,  

для большинства  орг. растворителей 

 = 2-2,5. 

Вода является лучшей средой для 

диссоциации электролитов.  

 
 

 



5. Диссоциация  слабых электролитов 

– обратимый процесс. 

К слабым электролитам относятся 

ковалентные соединения. 

Для реакции диссоциации в 
водном растворе устанавливается 

равновесие:  

CH3COOH ↔ CH3COO- + H+ 



В растворах слабых электролитов 

устанавливается равновесие между 

молекулами веществ и их ионами:  

KatAn↔Kat++An- 

α < 1  



 
Чем больше К, тем лучше электролит распадается на ионы. 

Не зависит от концентрации.  

Константа равновесия К называется 
константой электролитической 

диссоциации, которая представляет собой 
отношение произведения концентраций 

ионов к концентрации 
недиссоциированных молекул электролита.  

KnAm ↔ nKa+ + mAb– 



CH3COOH ↔ CH3COO- + H+ 

H+·CH3COO- 

 CH3COOH Ka = 

Ka - константа равновесия, 

называемая  

константой кислотности 



 



 



 



 



 



 



Константа диссоциации и 
степень диссоциации 

взаимосвязаны между собой 
по закону разбавления 

(Оствальд, 1888 г.)       

К= α2С 
 

Для слабых электролитов К < 10–4.  





В периоде сила 
кислородсодержащей кислоты 
растет с увеличением заряда и с 
уменьшением радиуса иона 
кислотообразующего элемента: 
H4SiO4 < H3PO4 < H2SO4 < HClO4. 
 



    Для одного и того же элемента 
константа диссоциации 
различных кислот возрастает 
по мере увеличения степени 
окисления 
кислотообразующего  элемента    

 

HClO < HClO2 < HClO3 < HClO4 



В пределах  одной группы 
элементов сила кислоты 
уменьшается   по мере 
увеличения радиуса 
кислотообразующего элемента:         

 HClO3 > HBrO3 > HIO3. 
 



Для многоосновных кислот 
способность к диссоциации 
уменьшается по мере 
увеличения отрицательного 
заряда аниона:            

H3PO4 > H2PO4
- > HPO4

2-. 
 



Кислотой называется вещество, способное быть 
донором протонов, а основанием – вещество, 
которое может присоединить протон:  

HАn ↔ H+ + An–.  

HAn – кислота, An– – основание, сопряженное с 
этой кислотой. 

 Любой кислоте соответствует сопряженное с ней 
основание.    NH3 + H+ ↔ NH4

+. 

 Любое кислотно-основное равновесие включает 
взаимодействие двух пар сопряженных кислот и 
оснований. 

 



Различают:  

• кислоты–молекулы 

(CH3COOH), 

• кислоты-катионы (NH4
+), 

• кислоты–анионы (H2PO4
-)   



а) удерживают воду в виде гидратов; 

б) создают осмотическое давление 

биологических жидкостей. 

Существование перепадов осмотического 

давления является причиной активного 

транспорта воды; 

в) влияют на растворимость газов, а также 

белков, аминокислот и других 

органических соединений.  

 

 

Электролиты в организме: 



В разбавленных растворах 

наблюдается 

 солевой эффект – 

увеличение 

растворимости веществ в 

присутствии 

электролитов.  



в концентрированных 

растворах имеет место 

эффект высаливания – 

уменьшение 

растворимости веществ в 

присутствии электролитов. 

 



2.Ионные реакции. 
 

 



Реакции ионного обмена – это 
реакции между  ионами, 
которые ведут к образованию 
слабого электролита: 

Н2О,  

осадки   веществ,  

газы (легколетучие вещества),  

комплексные ионы.  



В ионных уравнениях неэлектролиты и слабые 
электролиты записываются в виде молекул. 

NaOH + HCl → NaCl + H2O  
(молекулярное уравнение); 

Na+ + OH- + H+ + Cl- → Na+ + Cl- + Н2О  
(полное ионное уравнение); 

H+ + OH- → H2O  
(краткое ионное уравнение). 

 
Краткое ионное уравнение выражает сущность процесса. 

 







 



 





Кислотность является важной 

характеристикой как водных 

растворов, так и 

биологических жидкостей. 

Она определяется 

соотношением концентраций 

ионов Н+ и ОН- . 



Вода является слабым 
электролитом и диссоциирует по 

уравнению  

Н2О ↔ Н+ + ОН-. 

Применение закона действия масс к 
процессу диссоциации воды дает 
возможность записать константу 
электролитической диссоциации:  

К = ([Н+]  [ОН-]) / [Н2О] = 1,82  10-16 (при 
температуре 25 оС). 

 



Концентрация 

недиссоциированных молекул 

воды равна   1000 / (18·1л) = 

55,56 моль/л.  

 [Н+]  [ОН-] =К[Н2О] =  

1,82  10-16  55,56 = 10-14. 

 



Произведение 
концентраций ионов 
водорода и гидроксид-ионов 
называется ионным 
произведением воды:  

Kw =Кв = [Н+]  [ОН-] = 10-14. 



Вода – очень слабый 
природный электролит: 

при комнатной 
температуре из 5 млн. 

молекул воды 
диссоциирует на ионы 
только одна молекула 





 

Диссоциация воды описывается 

константой равновесия, 

называемой ионным 

произведением воды: 

КW = [H+] [OH-] = 10-14 

 

В нейтральной среде  

[H+] = [OH-] = √10-14 = 10-7моль/л 



Для количественной характеристики 

среды растворов чаще всего пользуются 

концентрацией водородных ионов: 

кислый раствор – [Н+] > 10-7 моль/л;   

нейтральный – [Н+] = 10-7 моль/л; 

щелочной – [Н+] < 10-7 моль/л.  

Зная концентрацию ионов водорода, 

всегда можно вычислить концентрацию 

гидроксильных ионов по формуле 

ионного произведения воды. 

 



     Водородный показатель рН – 
это показатель реакции 
среды, который равен 
отрицательному десятичному 
логарифму концентрации 
ионов водорода:  

рН = -lg [Н+].  

рН = -lg 10-7 = 7 

 
 

 



Для характеристики кислотности 

используется водородный показатель 

(рН), рассчитываемый по уравнениям:  

рН = - lg[H+]  
-   для слабых электролитов 

рН = - lg α (Н+)  



Тогда рН различных 

растворов будут иметь 

следующие значения: 

рН = 7 – среда нейтральная; 

рН < 7 – среда кислая;  

рН > 7 – среда щелочная. 

 



Реже для характеристики 

реакции среды раствора 

используется гидроксильный 

показатель рОН, равный: 

рОН = - lg[OH-]  

– для слабых электролитов 

рОН = - lg α(OH-)  

 

рOН = -lg 10-7 = 7 

 



Для одного раствора  

КW = [H+]·[OH-] = 10-14 

рН = - lg[H+] 

рОН = - lg[OH-]  

рН + рОН = 14 

 

  
 

 



H+ = 
_Kw_ 

OH- 

OH- = _Kw_ 

H+ 

Для воды и водных растворов: 



В кислой среде:  

[H+] > [OH-] 

рН < 7,  рОН > 7 

В щелочной среде:  

[H+] < [OH-] 

pH > 7   pOH < 7 



Опасность изменения рН связана: 

1) со снижением активности 

ферментов и гормонов, активных 

только в узком диапазоне рН; 

2) с изменением осмотического 

давления биологических жидкостей; 

3) с изменением скорости 

биохимических реакций, 

катализируемых катионами Н+. 



Шкала рН 

Н+,M 

pH 

   1                 10-5         10-7       10-9                   10-14   

     0               5          7        9                   14 

Сильнокислая  
среда 

Сильнощелочная 

среда 

Слабокислая 

среда 
Слабощелочная 

среда 

Нейтральная 

среда 

 



Индикатор Интервал рН 
перехода 
окраски 

Окраска 

В кислой 
среде 

В щелочной 
среде 

Метиловый 
фиолетовый 

0-3 Желто-
зеленая 

Фиолетово-
голубая 

Метиловый 
оранжевый 

3,1-4,4 Красная Желтая 

Лакмус 5-8 Красная Синяя 

Фенолфталеин 8,3-10,0 Бесцветная Красная 

Индиго 
карминовый 

12-14 Голубая Желтая 



 



Используя набор различных 
индикаторов, можно достаточно 
точно определить рН раствора. 
При электрометрическом методе 
определения рН применяют 
лабораторные рН-метры, или 
иономеры. 

 



Потенциометрический метод  
 



 



 



 





 


