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ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 

 

1.Сущность гидролиза. 

 

Гидролиз (гидролитическое разложение) – это реакция взаимодействия 

сложных веществ с водой. 

СаС2 + 2Н2О→ Са(ОН)2 + С2Н2; 

(С6Н10О5)n + nH2O→ nC6H12O6  

РСl3 + 3НОН →Н3РО3 + 3НСl 

При растворении солей в воде происходит не только диссоциация на ионы 

и гидратация этих ионов, но и взаимодействие молекул воды с ионами, при-

водящее к разложению молекул воды на Н+  и  ОН− с присоединением одно-

го из них к иону соли и освобождением другого: Fe
3+ 

+ H2O ↔ (FeOH)
2+ 

+ Н
+ 

; 

CO3
2− 

+ H2O↔ HCO3
−
 + OH

−
.  

При этом изменяется рН раствора. Этот процесс − обменное разложение 

воды ионами соли − носит название гидролиз или, применительно к любому 

растворителю, сольволиз.  

Гидролизом соли называется взаимодействие ионов растворенной соли с 

молекулами воды, с образованием слабого электролита в результатн чего 

измененяется рН раствора. Гидролиз может происходить в том случае, когда 

при взаимодействии ионов соли с ионами воды образуются слабые электро-

литы. Таким образом, гидролизоваться могут соли, в состав которых входят 

ионы слабой кислоты или катионы слабого основания.  

Гидролиз всегда идет по иону слабого электролита. 

Гидролиз происходит лишь в тех случаях, когда ионы, образующиеся в 

результате электролитической диссоциации соли − катион, анион, или оба 

вместе, − способны образовывать с ионами воды слабодиссоциирующие со-

единения, а это, в свою очередь, происходит тогда, когда катион − сильно 

поляризующий (катион слабого основания) , а анион − легко поляризуется 

(анион слабой кислоты). При этом изменяется рН среды. Если же катион об-

разует сильное основание, а анион − сильную кислоту, то они гидролизу не 

подвергаются. Таким  образом, сильному гидролизу будут подвергаться 

сильно поляризующие катионы (Al
3+

, Fe
3+

, Bi
3+

 и др.) и сильно поляризуе-

мыеанионы (CO3
2−

, SO3
2−

, NO2
−
, CN

−
, S

2− 
и др.). И наоборот, слабо поляризу-

ющие катионы (Na
+
, Ca

2+
) и слабо поляризуемые анионы ( SO4

2−
,NO3

−
.) не 

гидролизуются. В то же время можно отметить, что сильно поляризующие 

катионы образуют слабые основания, а сильно поляризуемые анионы − сла-

бые кислоты. Поэтому можно сформулировать закономерности гидролиза 

разбавленных растворов солей следующим образом: Гидролизу подвергаются 

соли, образованные: а) сильным основанием и слабой кислотой, например, 
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Nа2СО3; б) слабым основанием и сильной кислотой, например, NН4С1; в) 

слабым основанием и слабой кислотой, например, СН3СООNН4. Соли, обра-

зованные сильной кислотой и сильным основанием, гидролизу не подверга-

ются, например, NаС1. 

 

2.Типы гидролиза 

 

Соли, образованные сильными кислотами и сильными основаниями, 

например, NаС1, гидролизу не подвергаются, так как их ионы не могут да-

вать с ионами воды Н
+
 и ОН

-
 слабых электролитов. Гидролиз соли сильного 

основания и сильной кислоты не протекает: 

Na2SO4+ H2O → .   

 

 
 

Уравнения гидролиза пишутся аналогично другим ионным уравнениям. 

Формулы малодиссоциирующих, малорастворимых, а также газообразных 

веществ пишутся в молекулярной форме, а формулы сильных электроли-

тов – в виде составляющих их ионов. Уравнения гидролиза солей многоос-

новных кислот и многокислотных оснований записываются по ступеням.  

1. Катионный гидролиз. Соль образована слабым основанием и сильной 

кислотой, например, NН4Сl: 

NH4
+
 + HOН ↔ NН4ОН + H

+
. 

NН4С1+Н2О ↔ NН4ОН+НСl; 

Гидролиз соли, образованной слабым основанием и сильной кислотой, 

сводится к гидролизу катиона слабого основания.В результате этого концен-

трация ионов Н
+
 в растворе становится больше концентрации ионов ОН

-
, и 

раствор приобретает кислую реакцию (рН<7). 

Обычно гидролиз соли, если он происходит по одному многозарядному 

иону − катиону или аниону − не идет дальше первой ступени, так как обычно 

степень гидролиза по второй ступени значительно меньше, чем по первой. 

Исключением являются соли, образующие трудно растворимые или сильно 
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летучие промежуточные или конечные соединения.  Например, в приведен-

ном ниже примере гидролиз трехвалентного катиона идет до второй ступени 

вследствие образования малорастворимой оксосоли:  

Sb
3+ 

+ HOН ↔ SbOH
2+

 + HCl;  

SbOH
2+

 + HOН → Sb(OH)2
+
 + НСl;  

Sb(OH)2Cl → SbOCl↓ + H2O.  

SbCl3 + H2O → SbOCl↓ + 2HCl. 

 

2. Анионный гидролиз.Соль образована сильным основанием и слабой 

кислотой, например, Nа2СО3: 

СO3
2-

 + HOН↔ HCO3
-
 + ОН

-
. 

Na2СO3+Н2О ↔ NaНСO3 + NaОН; 

Гидролиз соли, образованной сильным основанием и слабой кислотой, 

сводится к гидролизу аниона слабой кислоты. Поэтому в растворе соли 

Nа2СО3 концентрация ионов ОН
-
 становится больше концентрации ионов Н

+
, 

и реакция этого раствора – щелочная (рН>7). 

 

3. Катионно-анионный гидролиз. Соль образована слабой кислотой и 

слабым основанием, например, СН3СООNН4:  

СН3СОО
- 
+ NН4

+
 + HOН ↔ СН3СООН + NН4ОН; 

СН3СООNН4+H2O↔СН3СООН+NН4ОН. 

Гидролиз соли, образованной слабой кислотой и слабым основанием, сво-

дится к гидролизу как катиона слабого основания, так и аниона слабой кис-

лоты. Реакция раствора зависит от степени диссоциации (силы электролита) 

образовавшихся кислоты и основания. Гидролиз соли слабого основания и 

слабой кислоты обычно проходит с образованием слабой кислоты и слабого 

основания; рН раствора при этом незначительно отличается от 7 и определя-

ется относительной силой кислоты и основания. Для данной соли она будет 

близкой к нейтральной (рН≈7), так как степени диссоциации обоих слабых 

электролитов приблизительно равны. 

4.Необратимый гидролиз идет до конца с образованием слабого электро-

лита в виде осадка или газа. Соли в водном растворе не существуют. 

Al2S3Al2(SO3)3           Al2(CO3)3 

Cr2S3Cr2(SO3)3          Cr2(CO3)3 

                     Fe2(SO3)3           Fe2(CO3)3 

 

2AlCl3 + 3Na2S + 6H2O→2Al(OH)3 + 3H2S + 6NaCl 

2FeCl3 + 3Na2CO3 + 3H2O → 2Fe(ОН)3 + 3СO2 + 6NaCl 
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Особый случай гидролиза − гидролиз галогенангидридов, тиоангидри-

дов и других подобных  ковалентных соединений, когда продуктом гидроли-

за электроположительного атома является гидроксид кислотного характера 

(то есть кислота): 

SbCl5 + 4H2O → H3SbO4 + 5HCl; 

SiS2 + 3H2O → H2SiO3 + 2H2S . 

В этих случаях гидролиз идет с образованием двух кислот, причем это 

происходит в молекулярном виде, так как ангидриды в в водном растворе не 

диссоциируют на катион и анион. Во многих случаях необходимо  предот-

вратить гидролиз. Эта задача решается как обычная задача смещения равно-

весия: необходимо добавлять в раствор сильную кислоту (при гидролизе по 

катиону) или щелочь (гидролиз по аниону).  

 

3.Количественные характеристики гидролиза 

 

Гидролиз, как и диссоциацию, можно охарактеризовать степенью hг (доля 

гидролизованных единиц) и константой Кг. При этом Кг можно выразить че-

рез Кв и Кд слабой кислоты (Кд.к) или основания(Кд.осн). Например, для 

гидролиза аниона:   А
−
 + Н2О ↔ НА + ОН

− 

Кг= 
Кв 

Kд. кис.  

для катиона:   

Кг= 
Кв 

Kд. осн.  

для соли слабого основания и слабой кислоты:   

Кг= 
Кв 

Kд.кис.·Кд.осн.  

Взаимосвязь степени и константы гидролиза аналогична таковой для сте-

пени и константы диссоциации (закон разбавления Оствальда). Между Кг и hг  

существует такая же связь, как между Кд и αд : 

осн
г

КС

Кв
h


  

С уменьшением концентрации в растворе соли гидролиз усиливается в 

соответствии с принципом Ле Шателье(рис.9.1.).  
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а)           б)   

 
Рис. 9.1.Зависимость степени гидролиза карбоната натрия от разбавления при 20°С(а) и от 

температуры(б) 

Т.к. при обратимом гидролизе устанавливается динамическое равновесие, 

то в соответствии с з.д.м. можно сместить равновесие в ту или иную сторону 

введением в раствор кислоты или основания. Этим пользуются для усиления 

или подавления гидролиза. 

Константа диссоциации воды увеличивается с повышением температуры 

в большей степени, чем константы диссоциации продуктов гидролиза – сла-

бых кислот и оснований. Поэтому при нагревании степень гидролиза возрас-

тает. 

Так как реакция нейтрализации экзотермична, то гидролиз, будучи проти-

воположным ей процессом эндотермичен, поэтому нагревание в соответ-

ствии с принципом Ле Шателье вызывает усиление гидролиза.    
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