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ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 

Т. А. Колевич, Вадим Э. Матулис, Виталий Э. Матулис 

 

§ 1. Вода как слабый электролит 

      Водородный показатель (рН) раствора 

 

 Вспомним строение молекулы воды. Атом кислорода связан с атомами 

водорода двумя ковалентными полярными связями. За счет более высокой 

электроотрицательности кислорода электронная плотность в молекуле 

смещена к атому кислорода. Кроме этого, имеющиеся в молекуле воды 

неподеленные электронные пары атома кислорода не позволяют ей быть 

линейной, молекула имеет угловую форму: 

 

 

 

      или 
 

 

 
 Полярные молекулы воды притягиваются друг к другу. В результате 

атом водорода одной молекулы может перейти к другой молекуле в виде 

иона H
+
, образовав катион состава Н3О

+
, который называется ионом 

гидроксония. Второй продукт взаимодействия – гидроксид-ион ОН
–
: 

 

 

 

 

 

 

       ион гидроксония       гидроксид-ион 

 

Н2О + Н2О ⇄ Н3О
+
 + ОН

– 

В упрощенном виде этот процесс обычно представляют, как 

диссоциацию молекул воды, а вместо формулы иона гидроксония Н3О
+
 

используют формулу Н
+
: 

 

Н2О ⇄ Н
+
 + ОН

-
 

 

 Процесс диссоциации воды обратим, одновременно происходит 

ассоциация ионов водорода и гидроксид-ионов с образованием молекул 

воды. 
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 Ввиду того, что вода является слабым электролитом, равновесие этого 

процесса сильно смещено влево, то есть в сторону образования молекул 

воды. 

Установлено, что концентрация ионов водорода в чистой воде при 

комнатной температуре составляет всего лишь 0,0000001 моль/дм
3
 или 10

-7 

моль/дм
3
. 

 Десятичный логарифм молярной концентрации ионов водорода, взятый 

с обратным знаком, называется водородным показателем, рН: 

 

ͪ˹ Ґ ςlg[H+] 

 

 Для чистой воды рН = 7. В растворах сильных кислот концентрация 

ионов водорода значительно выше, чем в чистой воде, так как кислоты 

диссоциируют с образованием ионов H
+
: 

 

HCl = H
+
 + Cl  

 

Например, в растворе хлороводородной кислоты, имеющем молярную 

концентрацию HCl, равную 10
2
 моль/дм

3
, концентрация ионов водорода 

также равна 10
2
 моль/дм

3
, рН = 2. То есть в растворах кислот величина 

водородного показателя меньше 7. 

 А какова ситуация в растворах щелочей? Для ответа на этот вопрос, 

воспользуемся представлениями о химическом равновесии. 

Запишем выражение для константы равновесия процесса диссоциации 

воды: 

2

[H ][OH ]

[H O]
K  

Рассчитаем молярную концентрацию «воды в воде».  

2 2 2
2 3

2 2

3

Пусть(H O) (H O) / (H O)
[H O]

(H O) (H O)1дм

1000 /18
55,6моль/дм

1

n m M

V VV
 

 

Таким образом, молярная концентрация воды в воде и разбавленных 

растворах равна 55,6 моль/дм
3
 при 25 

о
С и является постоянной величиной. 

Константа равновесия при постоянной температуре также величина 

постоянная, следовательно, произведение концентраций ионов Н
+
 и ОН  в 

чистой воде и разбавленных растворах постоянно и при 25 
о
С составляет: 

 

[H
+
] ∙ [OH ] = 10

14
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 Эта величина называется ионным произведением воды Kw. 

 Ионное произведение воды, по существу, является константой 

диссоциации воды. Добавляя в раствор кислоту, мы увеличиваем 

концентрацию [H
+
] и уменьшаем концентрацию [OH ]. Наоборот, при 

добавлении щелочи, мы увеличиваем концентрацию [OH ] и, соответственно 

снижаем [H
+
]. 

 Если в растворе кислая реакция среды, концентрация ионов водорода в 

нем меньше 10
7
, рН  7.  

 

Пример. Раствор, содержащий в одном литре (дм
3
) 0,01 моль 

хлороводорода можно назвать следующими способами: 0,01 М раствор 

НCl; либо раствор с концентрацией НCl 0,01 моль/дм
3
; либо 0,01 молярный 

раствор НCl. Концентрация ионов H
+
 в таком растворе равна 10

-2
 моль/дм

3
, 

рН = 2, а концентрация OH  равна: 
14

12

2

10
[OH ] 10

[H ] 10

wK
. 

 

 

В нейтральном растворе [H
+
] = [OH

–
] = 10

–7
 моль/дм

3
, рН = 7. 

В растворе, имеющем щелочную реакцию, преобладают гидроксид-

ионы, концентрация ионов водорода в нем будет меньше, чем в чистой воде, 

то есть меньше 10
7
, тогда, в таком растворе рН  7. Растворы, имеющие 

щелочную реакцию среды, обычно мыльные на ощупь. 

 

Пример. Определим pH 0,1 М раствора KOH. Концентрация ионов OH  в 

таком растворе равна 10
-1

 моль/дм
3
, а концентрация H

+
 равна: 

14
13

1

10
[H ] 10

[OH ] 10

wK
. 

pH = 13.
 

 

 

 В растворах, имеющих кислую реакцию среды рН  7 

 В нейтральных растворах рН = 7 

 В растворах, имеющих щелочную реакцию среды рН  7 

 

 

В таблице представлена общепринятая шкала рН. 

 

Таблица. Шкала рН 

 
Значения рН меньше 4 4 – 7  7 7 – 10  больше 10 

Среда 

раствора 

кислая слабокислая нейтральная слабощелочная щелочная 
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Вещества, окраска которых зависит от среды раствора, то есть от рН, 

называются индикаторами. 

 

Таблица. Цвета индикаторов в различных средах 

 

 

 

 

 

 

 

 

Бумага, пропитанная раствором индикатора, называется индикаторной 

бумагой. Существуют индикаторные бумаги, с помощью которых можно 

оценить величину рН, они имеются в школьном кабинете химии. 

 

 

 

 

 

 Изменение окраски индикаторной бумаги 

в кислой среде 

 

 

 

 

 

 

 

Вопросы и задания 

1. Что такое рН? 

2. Почему «точкой отсчета» шкалы рН является значение, равное 7? 

3. Чему равны значения рН следующих растворов: 0,01 М HCl, 0,001 М 

KOH? 

4. Смешали 300 см
3
 0,015 М раствора азотной кислоты и 700 см

3
 0,005 М 

раствора KOH. Какова реакция среды полученного раствора? 

Рассчитайте его рН. Плотности всех растворов принять равными            

1 г/см
3
. (ответ рН=4) 

5. Какой объем воды следует добавить к 100 см
3
 0,1 М HCl, чтобы 

значение его рН увеличилось на единицу. Плотности исходного и 

образовавшегося растворов HCl принять равными 1 г/см
3
. (ответ 900 

см
3
) 
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§ 2. Понятие о гидролизе солей 

 

 Соли являются сильными электролитами, в водных растворах они 

диссоциируют полностью и необратимо. Это значит, что в водных растворах 

солей присутствуют только их гидратированные ионы 

 

 
 

Электролитическая диссоциация хлорида натрия 

  

Уравнение диссоциации: 

 

NaCl → Na
+
 + Cl

–
 

 

 Хлорид натрия состоит из катионов Na
+
 (им соответствует сильное 

основание NaOH) и анионов Cl  (им соответствует сильная кислота HCl). 

Если соль образована сильной кислотой и сильным основанием, то 

растворение ограничивается переходом гидратированных ионов в раствор. 

Образовавшийся раствор содержит катионы натрия, анионы хлора и воду. 

Реакция среды такого раствора нейтральная. Таким образом, в растворах 

таких солей, как NaCl, Na2SO4, KBr, CaCl2 и др. среда нейтральная, pH = 7.  

 В случае, если в состав соли входят ионы, которым соответствуют 

слабое основание либо слабая кислота, процесс растворения не 

ограничивается лишь переходом ионов соли в раствор. Анионы соли при 

взаимодействии с молекулами воды будут образовывать молекулы слабой 

кислоты и гидроксид-ионы, в результате чего раствор соли приобретает 

щелочную реакцию. Иллюстрацией этого явления служит обычный мыльный 

раствор, о наличии в котором ионов ОН
–
 свидетельствует изменение окраски 

индикатора: 
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Окрашивание индикатора раствором мыла 

 

 Из курса органической химии Вам известно, что основой мыла 

являются натриевые и калиевые соли высших жирных кислот – 

пальмитиновой и стеариновой, например, С17Н35СООNa (стеарат натрия), 

С15Н31СООK (пальмитат калия). Карбоновые кислоты – слабые электролиты, 

диссоциируют в водном растворе в незначительной степени. В результате 

растворения мыла в раствор переходят анионы слабой кислоты, которые в 

результате взаимодействия с водой образуют молекулы слабой кислоты и 

гидроксид ионы. Уравнение реакции для аниона стеариновой кислоты: 

 

C17H35COO
–
 + Н2О ⇄ C17H35COОН + ОН

–
 

 

В результате взаимодействия воды с анионами стеариновой кислоты, 

приводящего к образованию молекул кислоты, от воды «остаются» 

гидроксид-ионы, в результате чего среда раствора стеарата натрия 

становится щелочной, что наблюдается на практике. 

На примере обычного мыльного раствора мы познакомились с 

гидролизом солей – реакций ионного обмена между ионами соли и 

молекулами воды, в результате которой реакция среды раствора соли может 

стать отличной от нейтральной. 

Фактором, обусловливающим протекание гидролиза стеарата натрия, 

является образование в растворе слабого электролита, в данном случае 

стеариновой кислоты. 

 

 

Вопросы и задания 

1. Что такое гидролиз солей? 

2. Основным компонентом мыла является стеарат натрия С17H35СOONa. 

Водный раствор мыла имеет щелочную реакцию. Объясните причину 
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этого явления и напишите соответствующее уравнение реакции в 

ионной форме. 

3. Какой из факторов, обусловливающих протекание реакций ионного 

обмена, имеет место в случае гидролиза стеарата натрия? 

 

 

§ 3. Различные случаи гидролиза солей 

 

 Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кислотой, 

гидролиз по аниону 

 

 Рассмотрим растворение и электролитическую диссоциацию соли, 

образованной сильным основанием и слабой кислотой на примере ацетата 

натрия CH3COONa. Ацетат натрия хорошо растворим в воде, он является 

сильным электролитом, в водном растворе диссоциирует полностью и 

необратимо: 

 

CH3COONa → Na
+
 + CH3COO

–
 

 

 В этом случае в раствор переходят катионы натрия и ацетат-ионы. 

Катионам натрия соответствует щелочь NaOH, которая в водном растворе 

диссоциирует полностью и необратимо. Ацетат-аниону соответствует 

уксусная кислота СН3СООН, которая является слабой кислотой. Молекулы 

уксусной кислоты будут образовываться в растворе путем взаимодействия 

анионов кислоты с молекулами воды: 

 

CH3COO
–
 + Н2О ⇄ CH3COОН + ОН

–
 

 

 В результате от воды «остаются» гидроксид-ионы и среда раствора 

ацетата натрия становится щелочной. В этом можно убедиться с помощью 

индикатора либо индикаторной бумаги. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Изменение окраски индикатора в растворе ацетата натрия 

 



8 

 

Гидролиз ацетата натрия – обратимый процесс, в котором участвуют 

ацетат-ионы и молекулы воды. Наиболее наглядно сущность этого процесса 

отражает ионное уравнение реакции, из которого хорошо видно, что при 

гидролизе аниона кислоты в растворе образуются гидроксид-ионы, в 

результате чего раствор становится щелочным. В связи с этим для реакций 

гидролиза солей уравнения в молекулярной форме записывать не принято, 

ограничиваются лишь ионными уравнениями реакций. 

 Еще одно правило написания уравнений реакций гидролиза: нельзя 

представлять воду в виде ионов. Вода – слабый электролит. 

 

  Подведём краткий итог 

  В результате гидролиза ацетата натрия протекает гидролиз по 

аниону, раствор соли приобретает щелочную реакцию. 

  Отображать гидролиз принято уравнением реакции в ионной 

форме: 

 

CH3COO
–
 + Н2О ⇄ CH3COОН + ОН

–
 

  

Формулу воды в уравнениях реакций гидролиза всегда следует 

записывать в молекулярной форме. 

 

 Примером гидролиза по аниону является гидролиз соды. Раствор соды 

– карбоната натрия Na2CO3, имеет ярко выраженную щелочную реакцию, он 

окрашивает фенолфталеин в малиновый цвет вследствие гидролиза с 

образованием щелочи. Сода является солью, образованной сильным 

основанием и слабой кислотой. Запишем уравнения протекающих процессов. 

Диссоциация соли: 

 

Na2CO3→ 2Na
+
 + CO3

2–
 

 

 В растворе соды гидролизу подвергается карбонат-ион, то есть имеет 

место гидролиз по аниону. В отличие от ацетат-иона, карбонат-ион является 

двухзарядным, в связи с этим его гидролиз протекает в две стадии, или как 

принято говорить – в две ступени. 

 Первая ступень: 

 

CO3
2–

 + Н2О ⇄ НCO3
–
 + ОН

–
 

 

 На второй ступени гидролизу подвергается гидрокарбонат-ион: 

 

НCO3
–
 + Н2О ⇄ Н2CO3 + ОН

–
 

 

 В результате образуются гидроксид-ионы, обусловливающие 

щелочную реакцию раствора соды. Формулу угольной кислоты, продукта 
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второй ступени гидролиза, записывают в виде Н2СО3, а не СО2 и Н2О – 

выделение углекислого газа из раствора соды не наблюдается, этот раствор 

вполне устойчив. 

Гидролизу на второй ступени подвергается только незначительная 

часть гидрокарбонат-ионов, поэтому суммировать уравнения двух ступеней 

гидролиза нельзя: количество ионов НCO3
–
, образовавшихся на первой 

ступени гидролиза значительно больше их количества, участвующего во 

второй ступени, поэтому записывать суммарное уравнение и сокращать 

формулы ионов, участвующих в гидролизе, нельзя! 

В итоге, уравнения гидролиза карбоната натрия: 

 

I ступень:  CO3
2–

 + Н2О ⇄ НCO3
–
+ ОН

–
 

II ступень:  НCO3
–
+ Н2О ⇄ Н2CO3 + ОН

–
 

 

 Гидролиз раствора гидрокарбоната натрия (питьевой соды). В этом 

случае гидролизу подвергается гидрокарбонат-ион, его гидролиз является 

одноступенчатым: 

 

NaНCO3 → Na
+
 + НCO3

–
 

НCO3
–
 + Н2О ⇄ Н2CO3 + ОН

–
 

 

 Очевидно, что гидролиз карбоната натрия протекает в большей 

степени, чем гидрокарбоната. В этом легко убедиться, исследовав реакцию 

среды водных растворов этих солей: раствор карбоната натрия имеет 

слабощелочную реакцию, карбоната – щелочную. 

 Еще один пример гидролиза по аниону – гидролиз сульфида натрия 

Na2S. 

Диссоциация соли: 

 

Na2S→ 2Na
+
 + S

2–
 

 

 Гидролизуется анион S
2–

, так как ему соответствует слабая кислота 

H2S: 

 

I ступень  S
2–

 + Н2О ⇄ НS
–
 + ОН

–
 

II ступень  НS
–
 + Н2О ⇄ Н2S + ОН

–
 

 

 Об образовании сероводорода в результате гидролиза свидетельствует 

его запах, присущий растворам сульфидов. 
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 Гидролиз солей, образованных сильной кислотой и слабым основанием, 

гидролиз по катиону 

 

Рассмотрим этот случай гидролиза на примере хлорида аммония. 

Уравнение диссоциации соли: 

 

NH4Cl → NH4
+
 + Cl

–
 

  

Хлорид аммония – сильный электролит, диссоциация протекает 

полностью и необратимо. 

Аниону соли соответствует сильная соляная кислота, в растворе которой 

присутствуют только ионы H
+
 и Cl

–
. 

По-другому ведут себя катионы NH4
+
, образующиеся в результате 

электролитической диссоциации хлорида аммония. Им соответствует слабое 

основание – гидрат аммиака NH3·H2O. 

В растворе соли аммония ионы NH4
+
, взаимодействуя с молекулами 

воды, образуют соответствующее им слабое основание – гидрат аммиака: 

 

NH4
+
 + H2О ⇄ NH3·H2O + H

+
 

 

В результате от воды «остаются» ионы водорода H
+
, среда раствора 

становится кислой. Действительно, раствор хлорида аммония окрашивает 

лакмус в розовый цвет. 

 Для солей, образованных сильной кислотой и слабым основанием, 

протекает гидролиз по катиону, в результате реакция среды раствора 

становится кислой. 

 Как и в предыдущем случае, гидролиз солей, образованных слабым 

основанием и сильной кислотой, может быть ступенчатым, если гидролизу 

подвергается многозарядный катион. Рассмотрим этот случай на примере 

хлорида алюминия AlCl3. 

 Диссоциация соли: 

 

AlCl3 → Al
3+

 + 3Cl
–
 

 

 Анион хлора гидролизу не подвергается, так как ему соответствует 

сильная кислота. Гидролизуется катион алюминия, так как ему соответствует 

слабый электролит Al(OH)3: 

 

I ступень  Al
3+

 + H2O ⇄ Al(OH)
2+

 + H
+
 

II ступень  Al(OH)
2+

 + H2O ⇄ Al(OH)2
+
 + H

+
 

III ступень  Al(OH)2
+
 + H2O ⇄ Al(OH)3 + H

+
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Каждая последующая ступень гидролиза протекает в значительно 

меньшей степени, чем предыдущая, поэтому суммарное уравнение 

записывать нельзя. 

Раствор хлорида алюминия окрашивает лакмус в розовый цвет. Это 

характерно для всех солей подобного типа. О незначительной степени 

протекания третьей ступени гидролиза свидетельствует тот факт, что раствор 

прозрачен, то есть до образования осадка гидроксида алюминия процесс не 

доходит. 

 

 Гидролиз солей, образованных слабой кислотой и слабым основанием. 

Полный гидролиз 

 

 В некоторых случаях гидролиз солей может быть и необратимым. Это 

наблюдается при попытке получить соли, образованные многоосновными 

слабыми кислотами и многокислотными слабыми основаниями. Вы по-

видимому заметили, что в таблице растворимости для сульфидов и 

карбонатов алюминия и железа(III) вместо сведений об их растворимости 

стоит прочерк, указывающий на то, что данные соли не существуют в водных 

растворах. Причина этого – гидролиз. 

 Давайте разберемся, что происходит при смешивании растворов 

хлорида алюминия и сульфида натрия с целью получения сульфида 

алюминия. 

 В растворе хлорида алюминия гидролизу подвергаются катионы Al
3+

: 

 

I ступень  Al
3+

 + H2O ⇄ Al(OH)
2+

 + H
+
 

II ступень  Al(OH)
2+

 + H2O ⇄ Al(OH)2
+
 + H

+
 

III ступень  Al(OH)2
+
 + H2O ⇄ Al(OH)3 + H

+
 

 

 В растворе Na2S гидролизован сульфид-ион: 

 

I ступень:  S
2–

 + Н2О ⇄ НS
–
 + ОН

–
 

II ступень:  НS
–
 + Н2О ⇄ Н2S + ОН

–
 

 

 При смешивании этих растворов происходит реакция нейтрализации с 

образованием воды: 

 

H
+
 + OH

–
 = Н2О 

 

 Связывание ионов водорода с гидроксид-ионами смещает равновесия 

реакций гидролиза катиона алюминия и сульфид- иона вправо, что приводит 

к образованию конечных продуктов гидролиза этих катионов – гидроксида 

алюминия и сероводорода. Таким образом, в результате смешивания 

растворов сульфида натрия и хлорида алюминия вместо сульфида алюминия 

мы получим Al(OH)3 и сероводород. Уравнение реакции в ионной форме: 
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2Al
3+

 + 3S
2–

 + 6Н2О = 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑ 

 

 В данном случае процесс идет необратимо, его уравнение может быть 

записано в молекулярной форме: 

 

2AlCl3 + 3Na2S + 6H2O = 2Al(OH)3↓ + 6NaCl + 3H2S↑ 

 

 Этот случай гидролиза называется полным гидролизом соли. 

 Вследствие полного гидролиза сульфиды и карбонаты железа(III) и 

алюминия не могут быть получены реакцией ионного обмена в водной среде. 

 

Вопросы и задания 

1. Какова реакция среды в водных растворах следующих солей: KBr, 

FeCl3, Li2S, K2CO3, ZnSO4? Какие из указанных солей гидролизуются 

по катиону, а какие – по аниону? Запишите соответствующие 

уравнения гидролиза. 

2. Напишите уравнения реакций гидролиза следующих солей: формиата 

натрия; карбоната натрия; сульфита натрия, хлорида аммония, нитрата 

цинка. Какова реакция среды в растворах этих солей? 

3. Что такое ступенчатый гидролиз? Почему в случае ступенчатого 

гидролиза следует записывать уравнения для каждой ступени и нельзя 

записывать суммарное уравнение? 

4. Всегда ли процесс гидролиза приводит к кислой либо щелочной 

реакции среды раствора соли? Ацетат аммония является солью, 

образованной слабой кислотой и слабым основанием, однако его 

раствор имеет рН=7. Объясните данной явление, напишите уравнения 

соответствующих реакций. 

5. Раствор гидрокарбоната натрия имеет слабощелочную реакцию, а 

раствор гидросульфата натрия – слабокислую. Объясните этот факт, 

подтвердите объяснение уравнениями реакций. 

6. Сульфид алюминия Al2S3 может быть получен нагреванием порошков 

алюминия и серы. Он представляет собой сероватую массу, 

расплывающуюся на воздухе, поэтому хранить его следует в плотно 

закрывающейся посуде. Что происходит с сульфидом алюминия при 

длительном хранении на воздухе? Почему сульфид алюминия нельзя 

получить синтезом из солей алюминия и растворимых сульфидов 

обменным взаимодействием в растворе? Что при этом происходит? 

Напишите соответствующее уравнение реакции. 

7. При сливании растворов карбоната натрия и хлорида железа(III) 

выпадает бурый осадок и наблюдается выделение газа. Какое вещество 

выпало в осадок и какой газ выделился? Напишите уравнение 

протекающей реакции. 
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8. Что такое полный гидролиз соли? Для каких солей он наблюдается. 

Почему в случае полного гидролиза можно записывать его суммарное 

уравнение реакции? 

 

 

§ 4. Смещение равновесия гидролиза 

 

 Гидролиз протекает в растворах множества солей и иногда делает 

невозможным синтез ряда веществ, как в случае полного гидролиза 

карбонатов и сульфидов алюминия и железа(III). Но даже, если гидролиз 

протекает не полностью, он может осложнить процессы синтеза солей, 

образованных катионами слабых оснований и анионами слабых кислот. 

Например, при смешивании растворов карбоната натрия Na2CO3 и хлорида 

никеля NiCl2 вместо карбоната никеля NiCO3 выпадает светло-зеленый 

осадок основного карбоната никеля (NiOH)2CO3: 

 

2NiCl2 + Na2CO3 + 2H2O = (NiOH)2CO3↓ + 2HCl + 2NaCl 

2Ni
2+

 + CO3
2–

 + 2H2O = (NiOH)2CO3↓ + 2H
+
 

 

Состав основного карбоната никеля может быть представлен также 

следующей формулой: NiCO3·Ni(OH)2. Причина образования основной соли 

– гидролиз катиона Ni
2+

, усиливающийся в присутствии карбонат-ионов. 

 Процессы гидролиза солей имеют место в природе. В результате 

образуются красивейшие минералы, состоящие преимущественно из 

основных карбонатов. Примеры таких минералов – основные карбонаты 

меди: малахит CuCO3∙Cu(OH)2 и азурит (CuCO3)2∙Cu(OH)2. 

 

 

 

 

 

 

 

 

Малахит и ювелирное изделие из него 

 

 

 

 

 

 

 

 

Азурит 
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 Как видно, процессы гидролиза могут изменить продукты реакций 

ионного обмена между растворами электролитов. Как же этого избежать? 

Гидролиз солей, если он не идет до конца, является обратимым процессом, 

поэтому для него справедлив принцип смещения химического равновесия 

(принцип Ле Шателье). 

Одним из исходных веществ в реакциях гидролиза всегда является 

вода, поэтому при увеличении еѐ концентрации равновесие гидролиза 

смещается в сторону образования продуктов. То есть соль сильнее 

подвергается гидролизу в разбавленных растворах, и наоборот, в 

концентрированных растворах гидролиз соли протекает в меньшей степени. 

В связи с этим получение гидролизующихся солей рекомендуется 

осуществлять смешиванием концентрированных растворов исходных 

веществ. 

 В результате гидролиза в растворе соли образуются слабая кислота 

либо слабое основание, следовательно, добавив к раствору гидролизующейся 

соли сильную кислоту либо щелочь, мы можем подавить гидролиз либо 

усилить его. Например, в соответствии с методиками получения ряда солей 

переходных металлов рекомендуют использовать подкисленные растворы. 

При этом добавление кислоты – продукта гидролиза катиона переходного 

металла – подавляет его гидролиз. 

 Для синтеза карбонатов гидролизующихся катионов рекомендуется 

использовать растворы не карбонатов щелочных металлов, и их 

гидрокарбонатов, причем гидрокарбонат калия предпочтительнее питьевой 

соды, так как растворимость KHCO3 гораздо выше, чем NaHCO3, а для 

синтеза необходимы концентрированные растворы. Вдобавок через 

исходный раствор рекомендуется некоторое время пропускать углекислый 

газ. Зачем это делается? Гидролиз карбонат-иона – двухступенчатый процесс, 

причем гидролиз по второй ступени, в которой участвует гидрокарбонат-ион, 

протекает в гораздо меньшей степени, чем гидролиз карбонат-иона по первой 

ступени. Кроме этого, пропуская углекислый газ через раствор 

гидрокарбоната, мы увеличиваем концентрацию продукта гидролиза – 

угольной кислоты Н2CO3, тем самым ослабляя процесс гидролиза 

гидрокарбонат-иона. 

 Гидролиз, по существу, является процессом, обратным нейтрализации: 

в результате реакции нейтрализации образуются молекулы воды, а в 

процессе гидролиза молекулы воды диссоциируют на ионы, участвуя в 

образовании слабой кислоты либо слабого основания. Реакция 

нейтрализации экзотермична, следовательно, обратный ей процесс – 

гидролиз, эндотермичен. В соответствии с принципом Ле Шателье при 

нагревании равновесие эндотермических процессов смещается в сторону 

образования продуктов (вправо), то есть при повышении температуры 

гидролиз усиливается. 
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 Учитывая влияние температуры и концентрации раствора, получение 

солей, подвергающихся гидролизу следует проводить при пониженной 

температуре, используя концентрированные растворы исходных веществ. 

 

 В заключение отметим главные моменты. 

 

Гидролиз солей – реакция ионного обмена между солью и водой с 

образованием соответствующих данной соли слабого основания либо 

слабой кислоты, в результате которой реакция среды раствора может 

отличаться от нейтральной 

 

 В результате гидролиза солей, образованных слабой кислотой и 

сильным основанием, гидролизу подвергается анион, реакция среды 

раствора соли щелочная. 

 В растворах солей, образованных слабым основанием и сильной 

кислотой, гидролизу подвергается катион, реакция среды раствора 

кислая. 

  Необратимый полный гидролиз солей, образованных слабыми 

многоосновными кислотами и многокислотными основаниями протекает 

с образованием соответствующей кислоты и основания. Вследствие 

полного гидролиза сульфиды и карбонаты алюминия и железа(III) не 

могут быть получены реакциями ионного обмена в водных растворах. 

 

 При написании уравнений реакций гидролиза следует соблюдать два 

правила: 

 

 

1. Нельзя записывать формулу воды в диссоциированном виде 

2. Нельзя записывать суммарное уравнение для реакций обратимого 

ступенчатого гидролиза 

 

 

 

Вопросы и задания 

1. Напишите уравнения реакций образования основных карбонатов меди 

малахита и азурита в ионной и молекулярной форме. 

2. Как влияют температура и концентрация раствора гидролизующейся 

соли на степень ее гидролиза? 

3. Юный химик Вася решил получить карбонат цинка. В старой книге он 

нашел методику, в соответствии с которой для получения ZnCO3 

требовалось провести следующие операции. В охлажденный до 3 
0
С 

раствор, содержащий 5 г ZnSO4·7H2O в 140 мл воды, приливают при 

перемешивании 100 мл насыщенного охлажденного раствора 

гидрокарбоната калия, через который предварительно в течение 
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нескольких часов пропускали СО2. Выпадает белый аморфный осадок 

ZnCO3, который после нескольких дней выдерживания при низкой 

температуре кристаллизуется. Его отфильтровывают, промывают 

ледяной водой и сушат при комнатной температуре. 

Вася решил упростить методику. Вместо гидрокарбоната калия он 

использовал менее растворимую в воде питьевую соду NaHCO3. 

Пропускать углекислый газ через насыщенный раствор соды у него не 

было возможности. 

Колбу с выпавшим осадком Вася поместил в холодильник, но даже 

через несколько недель кристаллизация так и не произошла, то есть 

синтез карбоната цинка не получился. 

1. Почему для синтеза карбоната цинка рекомендовано использовать 

концентрированные охлажденные растворы соли цинка и 

карбоната? 

2. Почему вместо карбоната щелочного металла используют 

гидрокарбонат, зачем через его раствор предварительно пропускают 

углекислый газ? 

3. Почему использование NaHCO3 вместо KHCO3 и исключение 

пропускания углекислого газа через исходный раствор сделали 

невозможным получение карбоната цинка? 

4. Что мог синтезировать Вася по упрощенной методике? 


