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1. ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПОЛОЖЕНИЯ 

 

1.1.  Кислотно-основные равновесия в растворах солей 

 

Большинство солей являются сильными электролитами и диссоциируют  в 

водных растворах полностью. Соли общей формулой – KtAn (Kt
+
 – 

однозарядный катион, An
–
 – однозарядный анион) диссоциируют по уравнению 

KtAn→Kt
+
 + An

-
 

В водных растворах всегда присутствуют в очень малой концентрации, 

ионы H
+
 и OH

–
: 

H2O↔H
+
 + OH

- 

Если катион способен образовывать слабое основание KtOH, то в 

определенной степени в растворе пойдет реакция его образования. В результате 

установится равновесие: 

Kt
+
 + OH

-
↔ KtOH 

При этом концентрация гидроксильных ионов уменьшится и, 

следовательно, концентрация ионов H
+
 будет превышать концентрацию ионов 

OH
–
. Среда раствора кислая (pH<7). 

В растворе одновременно протекают все указанные выше процессы. 

Суммарное уравнение этих процессов можно выразить реакцией 

Kt
+
 + H2O↔ KtOH + H

+
 

Это реакция взаимодействия катиона соли с водой носит название реакции 

гидролиза. 

Аналогично, если анион соли An
–
 способен образовывать слабую кислоту 

HAn, то в растворе идет реакция гидролиза по аниону: 

An
–
 + H2O↔HАn + OH

–
 

Среда раствора – щелочная (pH>7). 

Большинство солей в водных растворах способны к реакциям гидролиза. В 

результате гидролиза смещается ионное равновесие воды, и в растворе этих 

солей появляется избыток ионов H
+
 или OH

–
. Равновесие реакции гидролиза 
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обычно смещено в сторону образования более слабого электролита – это либо 

слабое основание, либо слабая кислота. 

  

1.2. Типы гидролиза солей 

 

Известны соли четырех типов: образованные сильной кислотой и сильным 

основание (например, NaCl), сильной кислотой и слабым основание (NH4Cl), 

слабой кислотой и сильным основанием (KNO2), слабой кислотой и слабым 

основанием (NH4Ac, где Ас – CH3COO  – ацетат анион). Соли первого типа в 

растворе не гидролизуются, для солей второго типа наблюдают гидролиз по 

катиону, третьего – гидролиз по аниону, четвертого типа – гидролиз и по 

катиону, и по аниону. Разберем эти типы гидролиза солей. 

1. Соли, образованные сильной кислотой и сильным основанием: 

NaCl →Na
+
 + Cl

–
 

Связывания ионов H
+
 и OH

–
  не происходит, концентрация этих ионов 

остается такой же, как при диссоциации чистой воды, реакция раствора 

нейтральная, (pH=7). Соли данного типа гидролизу не подвергаются. 

2. Соли, образованные, сильными кислотами и слабыми основаниями: 

NH4Cl + H2O↔NH4OH+ HCl 

NH4
+
 + H2O↔NH4OH + H

+
 

В этом случае гидролиз протекает по катиону соли, который связывает 

ионы OH
–
 в молекулы слабого электролита NH4OH. При этом в растворе 

концентрация ионов H
+
 превышает содержание OH

–
, среда раствора кислая, 

pH<7. Если основание, образующее соль, многокислотное, гидролиз идет 

ступенчато: 

I ступень                   2FeSO4 + 2H2O↔(FeOH)2SO4 + H2SO4 

                                   Fe
2+

 + H2O↔FeOH
+
 + H

+
 

II ступень                  (FeOH)2SO4 + 2H2O↔2Fe(OH)2 ↓+ H2SO4 

                                    FeOH
+
 + H2O↔Fe(OH)2  + H

+
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Практически гидролиз подобных солей при нормальных условиях 

протекает по I ступени и сопровождается образованием основных солей. Если 

создать соответствующие условия (например, нагрев), гидролиз пойдет до 

конца. 

3. Соли, образованные сильными основаниями и слабыми кислотами: 

KNO2 + H2O↔KOH + HNO2 

NO2
–
 + H2O↔OH

–
 + HNO2 

Гидролиз протекает по аниону соли, в молекулы слабого электролита 

связываются ионы H
+
, а в растворе содержание свободных ионов OH

–
 

превышает содержание H
+
. Реакция раствора щелочная, pH>7. Если соль 

образована многоосновной кислотой, гидролиз идет ступенчато: 

I ступень             Na2CO3 + H2O↔NaHCO3 + NaOH 

                             CO3
2-

 + H2O↔HCO3
-
 + OH

-
 

II ступень            NaHCO3 + H2O↔H2CO3 + NaOH  CO2  + H2O + NaOH 

                             HCO3
-
 + H2O↔H2CO3 + OH

-
  CO2  + H2O + OH

-
 

При нормальных условиях гидролиз по I ступени сопровождается 

образованием кислой соли. По II ступени при температуре – образованием 

слабой кислоты. 

4. Соли, образованные слабыми кислотами и слабыми основаниями. В 

растворах этих солей гидролиз протекает и по катиону, и по аниону. Реакция 

раствора может быть нейтральной, слабокислой или слабощелочной в 

зависимости от относительной силы кислоты и основания, образующих соль. 

Так, реакция, раствора NH4Ac  близка к нейтральной среде, поскольку KдNH4OH и 

KдHAc практически равны: 

NH4Ac + H2O↔NH4OH + HAc 

NH4
+
 + Ac

-
 + H2O↔NH4OH + HAc 

Соли, образованные слабыми многокислотными основаниями и слабыми 

летучими многоосновными кислотами, подвергаются полному гидролизу: 

Fe2(CO3)3 +3H2O =↓2Fe(OH)3 + 3CO2↑ 
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 Гидролиз этих солей необратим, они не существуют в водных растворах и 

не могут быть получены реакциями обмена в водных растворах. 

 

1.3.  Константа гидролиза 

Равновесие реакции гидролиза по катиону описывается согласно закону 

действующих масс уравнением: 

 

Концентрация воды [H2O]  является постоянной величиной. Тогда 

уравнение принимает вид  

 

Здесь Кгидр – константа гидролиза 

Равновесие гидролиза является суммарным процессом двух равновесий – 

равновесия диссоциации воды и диссоциации (ассоциации) слабого основания 

KtOH. 

 

1.4. Степень гидролиза 

 

Процесс гидролиза характеризуется степенью гидролиза. Под степенью 

гидролиза h понимают отношение числа гидролизованных молекул к общему 

числу растворенных молекул: 

 

Степень гидролиза выражается в процентах или долях и изменяется в 

пределах от 0 до 1 или от 0 % до 100 %. 

Число гидролизованных молекул и число растворенных молекул 

пропорциональны концентрации вещества в растворе. Поэтому степень 

гидролиза можно выражать следующим образом.  

В случае гидролиза по катиону: 
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Здесь [KtOH] – концентрация слабого основания, равная концентрации 

гидролизованной соли [KtAn]; CKtAn – исходная концентрация соли. 

В случае гидролиза по аниону: 

 

Здесь [HAn] – концентрация слабой кислоты, равная концентрации 

гидролизованной соли [KtAn]; CKtAn – исходная концентрация соли. 

 

1.5.  Расчет pH растворов гидролизующихся солей 

 

Растворы гидролизующихся солей характеризуются определенным 

значением pH. 

Расчет pH растворов солей, образованных сильными одноосновными 

кислотами и слабыми однокислотными основаниями. 

Гидролиз по катиону Kt
+
 + H2O  KtOH + H

+
 

 

 
 

 
 

Здесь CKtAn – концентрация соли; KKtOH – константа диссоциации 

основания. 

2. Расчет pH растворов солей, образованных сильными однокислотными 

основаниями и слабыми одноосновными кислотами. 

Гидролиз по аниону: 

An
-
 + H2O  Han + OH

-
 

 

 
 

Здесь CKtAn – концентрация соли, KHAn – константа диссоциации кислоты. 

3. Расчет pH растворов солей, образованных слабыми одноосновными 

кислотами и слабыми однокислотными основаниями. 

Kt
+
 + An

-
 + H2O  KtOH + HAn 
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где KHаn, KKtOH – константы диссоциации кислоты и основания. 
 

1.6. Подавление и усиление гидролиза солей 

 

В некоторых случаях явление гидролиза мешает проведению анализа, 

поэтому необходимо знать способы усиления и подавления гидролиза. Усилить 

или подавить гидролиз можно тремя способами: 

1)  Прибавление к раствору соли другого гидролизующегося 

электролита, кислоты или щелочи; 

2)  Изменение концентрации раствора соли; 

3)  Повышение или понижение температуры раствора соли. 

Для усиления гидролиза соли, образованной катионом слабого основания и 

анионом сильной кислоты, необходимо добавить щелочь, связывающая 

получающиеся в процессе гидролиза ионы водорода: 

Kt
+
 + HOH

–
 ↔ KtOH

–
 + H

+ 

При добавление щелочи произойдет нейтрализация кислоты и 

динамическое равновесие сведется вправо, т.е. гидролиз усилится. Если же к 

раствору гидролизующейся соли типа NH4Cl прибавить кислоты, то гидролиз 

затормозится. 

В случае гидролиза по аниону 

An
-
 + HOH ↔ HАn + OH

–
 

Прибавление кислоты приводит к нейтрализации свободных 

гидроксильных ионов и динамическое равновесие сдвигается вправо, т.е. 

гидролиз усиливается. Если к раствору гидролизующейся соли 

рассматриваемого типа прибавить щелочь, то гидролиз замедлится. 

Связать ионы водорода или гидроксила можно добавлением не только 

щелочей или кислот, но и других электролитов. Этими методами часто 

пользуются, когда нужно усилить или подавить гидролиз. Ионы водорода 
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можно связать в сложные анионы (HCO3, HPO4
2– 

и др.) или в нейтральные 

молекулы слабых кислот (H2CO3, CH3COOH и др.), действуя на растворы 

гидролизующихся солей, образованные слабым основанием и сильной 

кислотой, солями сильных оснований и слабых кислот, например, Na2CO3: 

CO3
2–

 + H
+
→ HCO3

–
 

HCO3
- 
+ H

+
→ H2CO3 ↔ H2O + CO2  

Ионы гидроксила можно связывать в устойчивые комплексные ионы 

[Co(OH)]
+
,[Al(OH)2]

+
 и т.д. 

 

1.7. Применение гидролиза в химическом анализе 

 

Явление гидролиза широко используется в химическом анализе для 

различных целей. 

Такие важнейшие реагенты, как карбонат аммония, сульфид аммония, 

ацетат натрия, карбонат натрия, соли слабых органических кислот и т.п., легко 

гидролизуются, при этом образуются свободные ионы гидроксила, 

обуславливающие определенные значения pH водных растворов. Это явление 

используют  также для осаждения гидроксидов и основных солей различных 

катионов водными растворами разных гидролизующихся солей. 

При действии нитритов катионы платины, родия, иридия образуют 

устойчивые комплексные нитриты, нераспадающиеся при pH = 10, при котором 

соответствующие комплексные нитриты никеля и кобальта распадаются с 

образованием гидроксидов. Это позволяет отделять указанные группы 

элементов друг от друга. В тоже время некоторые катионы марганца, железа, 

хрома и др., нитриты которых легко гидролизуются, в условиях, при которых 

образуются комплексные нитриты, указанных выше элементов, выпадают в 

осадок в виде гидроксидов, что используются в анализе для их отделения от 

других элементов. 

В целях анализа может служить реакция обнаружения солей аммония, 

гидролизующихся с образованием свободного аммиака. Реакция 

гидролитического расщепления солей аммония усиливается при нагревании в 
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присутствии щелочей. Гидролиз также применяется для обнаружения 

некоторых ионов, соли которых образуют при гидролизе нерастворимые 

соединения. Например, хлориды бериллия, висмута и сурьмы легко 

гидролизуются и выпадают в осадок при разбавлении водой их кислых 

растворов: 

BeCl2 + HOH ↔ Be(OH)Cl + HCl 

2Be(OH)Cl →↓Be2OCl2 + H2O 

Разделение ионов хрома и алюминия основано на гидролитическом 

расщеплении хромита при кипячении. При этом NaAlO2 остается в растворе, а 

Cr(OH)3 выпадает в осадок. 

 

2. ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

 

2.1. Лабораторная работа по теме «Гидролиз солей» 

 

Опыт № 1. Определение pH растворов солей 

В четыре пробирки насыпьте 2 - 3 мг веществ Na2CO3, ZnCl2, (NH4)2CO3, 

NaNO3, налейте по 5 мл  воды и растворите вещества. Добавьте по 3-4 капли 

универсального индикатора. 

Обратите внимание на окраску раствора с индикатором в каждой 

пробирке. Какие из используемых солей подверглись гидролизу? Отметьте, 

какой pH в каждом растворе. Составьте молекулярные, ионно-молекулярные 

уравнения реакции. Отметьте, какие ионы влияют на окраску раствора с 

индикатором. 

Опыт № 2. Влияние температуры на гидролиз солей 

К раствору ацетата натрия (CH3COONa) прилейте 3-4 капли 

фенолфталеина. Заметьте интенсивность окраски. Нагрейте пробирку с 

раствором до кипения. Как меняется окраска и ее интенсивность? Объясните 

полученный результат. Охладите пробирку. Что происходит? Напишите 

уравнения реакций. Такой же опыт сделайте с раствором хлорида аммония. 
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Опыт № 3. Влияние различных факторов на гидролиз солей. 

В пробирку налейте 10 капель раствора нитрита висмута и постепенно 

добавляйте по каплям воду до помутнения раствора. Составьте уравнения 

гидролиза с образованием основной соли висмута. Как влияет количество воды 

на степень гидролиза? В пробирку с осадком добавьте несколько капель 

концентрированной азотной кислоты. Почему осадок растворился? Составьте 

уравнения реакции. С помощью индикатора зафиксируйте изменения pH 

раствора. 

 

2.2. Контрольные вопросы 

 

1. Написать уравнения реакции гидролиза следующих солей: сульфата 

меди, карбоната аммония, фосфата натрия, хлорида железа (III). 

2. Указать реакцию водных растворов следующих солей: иодида калия, 

бромида аммония, сульфида натрия, фосфата калия, нитрата калия, цинката 

натрия, хлорида хрома (III), хлорида натрия. 

3. Как изменится степень гидролиза, сульфида аммония при добавлении к 

раствору гидроксида аммония? Написать уравнения реакции гидролиза 

указанных солей. 

4. При добавлении каких реактивов можно подавить гидролиз сульфата 

железа (II)? 

5. Как повлияет на гидролиз  цианида натрия  добавление к раствору 

гидроксида натрия? Хлороводородной кислоты? 

6. Почему гидролиз сульфида хрома (III)  идет необратимо? 

7. Почему при взаимодействии растворов AlCl3 и Na2CO3, выпадает осадок 

гидроксида алюминия? Написать уравнение соответствующей реакции.  

8. Как влияет температура и разбавление раствора на степень гидролиза? 

9. При равных концентрациях степень гидролиза какой соли больше 

NH4NO2 или NH4CN? Почему? 

10. Вычислить Kгидр хлорида цинка по первой ступени. 

11. Вычислить степень гидролиза KNO2 в 0,5 M и 0,005 M растворах. 
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Таблица А.2 – Стандартные электродные потенциалы металлов  

в водных растворах при 25 
о
С (ряд напряжений металлов) 
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