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Текст задачи. Соли явля-

ются продуктами взаимодей-

ствия кислоты и основания.

Можно предположить, что их

растворы имеют нейтральную

среду. Однако оказывается,

что соль состава AlCl3 в водном

растворе показывает себя как

кислота, соль Na2CO3 — как щё-

лочь, а раствор соли NaCl даёт

нейтральную реакцию! Выяс-

ните, что с ними происходит

в водной среде, запишите не-

обходимые реакции. Проде-

лайте лабораторные опыты.

а) Выделите ключевые

слова для информационного

поиска.

б) Найдите и соберите

необходимую информацию.

в) Обсудите и проанали-

зируйте собранную информа-

цию.

г) Сделайте выводы.

д) Сравните ваши выводы

с выводами известных людей.
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Гидролиз солей

Представления о кислотах и ос-

нованиях существуют более трёхсот

столетий, но до сих пор нет единого

определения этих понятий. Первым

приближением к современным взгля-
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дам на кислоты и основания была те-

ория Аррениуса, выдвинутая им

в 1887 году, вытекающая из его тео-

рии электролитической диссоциации.

Аррениус объяснял появление ионов

в водном растворе (или расплаве)

распадом растворённых веществ —

электролитов. Этот процесс распада

был назван электролитической дис-

социацией.

В дальнейшем на ряде примеров

Аррениус убедительно подтвердил

положения теории — обнаружил эк-

зотермический характер диссоциа-

ции электролитов, разработал тео-

рию гидролиза солей.

Долгое время положения этой

теории трактовались многими хими-

ками неправильно — отождествля-

лись атомы и ионы. В длительной

борьбе Аррениусу, Вант-Гоффу и

Оствальду удалось доказать пра-

вильность её фундаментальных по-

ложений. На основе этой теории был

изложен курс аналитической химии,

создана теория кислот и оснований.

В первой четверти XX в. началось ин-

тенсивное развитие теории сильных

электролитов. Теория Аррениуса по-

лучила признание во всём научном

мире.

Водные растворы солей имеют

разные значения pH и различные ти-

пы сред — кислотную, щелочную,

нейтральную. Это объясняется тем,

что соли в водных растворах могут

подвергаться гидролизу. 

Гидролиз (от греч. «гидро» — во-

да и «лизис» — разложение) — это

разложение водой. Реакции обмена

между солями и водой относят к ре-

акциям гидролиза.

Любую соль можно представить

как продукт взаимодействия основа-

ния с кислотой. Например, соль

Na2CO3 образована катионом сильно-

го основания NaOH и анионом слабой

кислоты H2CO3.

Соль — сильный электролит, по-

этому в растворе находится в виде

ионов:

Na2CO3 = 2Na+ + CO3
2–.

Каждый из ионов окружён гид-

ратной оболочкой. Молекулы воды

этой оболочки не могут не испыты-

вать влияния на них заряда гидрати-

руемого иона: связи О-Н в молекулах

воды поляризуются под действием

зарядов ионов, в результате чего ос-

лабевают. В некоторых случаях это

приводит к их разрыву. 

Карбонат-ион является кислот-

ным остатком слабой кислоты, кото-

рая характеризуется прочностью

связи атомов водорода с кислотным

остатком. Поэтому анион CO3
2– силь-

но притягивает атом водорода моле-

кулы воды:

CO3
2– ...H ...O-H <=> HCO3

– + O-H–.

Между карбонат-ионом и атома-

ми водорода молекулы воды возника-

ют водородные связи. Это приводит

к ослаблению связи H..O-H. В некото-

рых молекулах связь разрывается.

В результате образуется гидрокарбо-

нат-ион, а молекула воды превраща-

ется в гидроксид-ион. Образующиеся

ионы при столкновении взаимодейст-

вуют друг с другом, поэтому процесс

происходит обратимо. Гидроксид-ио-

ны, возникающие в результате этого

процесса, изменяют окраску фе-

нолфталеина.

Могут ли ионы Na+ взаимодейст-

вовать с молекулами воды? Допустим,

Na+ + HOH <=> NaOH + H+.
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Но при этом образуется сильный

электролит. 

Может ли гидролиз продолжать-

ся дальше? В направлении 

HCO3
- + HOH => H2CO3 + OH-

это маловероятно, потому что увели-

чение концентрации гидроксид-

ионов неминуемо приведёт к взаимо-

действию с образовавшейся кисло-

той (принцип Ле Шателье). Следова-

тельно, в системе устанавливается

динамическое равновесие:

CO3
2– + HOH <=> HCO3

- + OH-

2Na+ + CO3
2– + HOH <=> 2Na+ + 

HCO3
- + OH-.

Таким образом, молекулы воды

разрушаются не всегда. Свойством

разрушать молекулы воды обладают

ионы слабых электролитов — слабых

кислот и слабых оснований. В состав

карбоната натрия входят ион на-

трия — ион сильного основания

и карбонат-ион — ион слабой кисло-

ты. Поэтому взаимодействие этой

соли с водой происходит за счёт ани-

она. Весь процесс:

Na2  + HOH <=> NaHCO3 + NaOН.

Равновесие этого процесса

сильно смещено в сторону образова-

ния исходных веществ. Только 20%

соли подвергается гидролизу. В рас-

творе находится смесь ионов: карбо-

нат-ионы, ионы натрия, в небольшом

количестве гидрокарбонат-ионы

и гидроксид-ионы.

Итак, соли, образованные катио-

ном сильного основания и анионом

слабой кислоты, подвергаются гид-

ролизу по аниону, так как анион сла-

бой кислоты, связывая ион водорода,

вызывает сдвиг равновесия воды

в сторону образования гидроксид-

ионов, от которых среда приобретает

щелочной характер, т.е.

[OH-] > [H+] .

Соль AlCl3 образована катионом

слабого основания и анионом силь-

ной кислоты.

Соль — сильный электролит,

в растворе содержится в виде ионов:

AlCl3 = Al3+ + Cl-.

Образовавшиеся ионы окружены

гидратной оболочкой, в которой про-

исходят изменения. Теперь мы зна-

ем, что молекула воды разрушается

под действием слабого электролита.

В данной соли анион является ионом

сильной кислоты HСl. Поэтому хло-

рид-ион не разрушает воду. Допус-

тим, 

Cl- + HOH => HCl + OH-.

Но эта гипотеза лишена смысла,

так как сильный электролит не может

в растворе содержаться в виде моле-

кул. Тогда гидратированные ионы

алюминия сильно взаимодействуют

с молекулами воды и разрушают од-

ну из них:

Al3+ ….. HO – H <=> Al(OH)2+ + H+.

Ион алюминия своим положи-

тельным зарядом оттягивает элек-

тронную плотность от кислорода мо-

лекулы воды. При этом в молекуле

воды связи расслабляются, и она мо-

жет разрушиться. Образуется мало-

диссоциирующий ион (AlOH)2+, проч-

но удерживающий гидроксид-ион.



От молекулы воды остаётся ион водо-

рода, под его воздействием индика-

тор метилоранж изменяет оранжевую

окраску на розовую. Среда кислая: 

[H+] > [OH–] .

Может ли гидролиз продолжать-

ся дальше с образованием основа-

ния Al(OH)3? Нет, потому что будут

накапливаться ионы водорода, кото-

рые сдвинут равновесие в сторону

обратной реакции. В итоге:

Al3+ + НОН <=> Al(OH)2+ + Н+, 

Al3+ + 3Cl– + HOH <=> Al(ОH)2+ + 3Cl–

+ H+,

AlCl3 + HOH <=> AlOHCl2 + HСl.

Реакция осуществляется за счёт

катиона, в момент равновесия в рас-

творе преобладают ионы алюминия,

хлорид-ионы, а также ионы Al(ОH)2+

и Н+ в небольшом количестве.

Итак, соли, образованные катио-

нами слабого основания и анионами

сильной кислоты, подвергаются гид-

ролизу, так как катионы слабого ос-

нования вызывают сдвиг равновесия

в сторону образования катионов во-

дорода, от которых среда приобрета-

ет кислый характер:

[H+] > [OH–]. 

Из данной системы возможен

частичный уход продуктов взаимо-

действия. Как правило, раствори-

мость основных солей значительно

меньше, чем средних, а вероятность

их образования в данной системе

большая.

Соль NaCl образована катиона-

ми сильного основания и анионами

сильной кислоты, следовательно, ги-

дролизу не подвергается, в растворе

сохраняется равновесие. Среда ней-

тральная: 

[H+] = [OH–]. 

Методический комментарий

Предварительно рекомендуется

провести с учащимися беседу на сле-

дующие темы: 

— что определяет свойства рас-

творов кислот, 

— как определяется наличие ка-

тионов водорода в растворе, 

— чем отличаются сильные кис-

лоты от слабых,

— привести примеры тех и дру-

гих,

— в молекулах каких кислот —

сильных или слабых — водород свя-

зан прочнее, 

— дать определение основа-

ниям,

— как обнаруживается наличие

гидроксид-ионов в растворе,

— почему одни основания отно-

сятся к сильным электролитам, а дру-

гие — к слабым?

На этом уроке не рассматрива-

ются соли, образованные катионами

слабых оснований и анионами сла-

бых кислот. Этот вопрос лучше выне-

сти на отдельный урок, повторяя

пройденное.

В данной задаче необходимо ис-

пользование лабораторных опытов.

Для этого на отдельном столе выстав-

лены растворы солей, штативы с про-

бирками, индикаторы. Поощряется,

если учащиеся ссылаются в своих до-

кладах на проделанные опыты.
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