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Навіщо нам хімія?
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Розчини

Co(NO3)2; K2Cr2O7; K2CrO4; NiCl2;   CuSO4;  KMnO4



1. Утворення розчинів.

Основні питання

3. Кількісна оцінка вмісту компонентів розчинів.

2. Якісна оцінка складу розчинів.
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4. Зв’язок між кількісними способами вираження складу 
розчинів.



Розчин – гомогенна система змінного складу, складається 
з двох або більше компонентів і продуктів їх 
взаємодії.

Розчинник – компонент розчину, який перебуває у тому ж 
агрегатному стані, що й розчин, або кількість 
якого переважає.

Основні поняття

Розчинені речовини – інші компоненти розчину.

Розчин – однофазна, гомогенна, багатокомпонентна
система змінного хімічного складу.
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Розчинення – самовільний рівномірний розподіл частинок 
розчиненої речовини в об’ємі розчину.

Кристалізація – виділення речовини з розчину.



Класифікація розчинів

✓ концентрацією розчиненої речовини:
концентровані і розбавлені;
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✓ ступенем досягнення межі розчинності:
насичені, ненасичені, пересичені.

✓ природою розчинника:
водні і неводні (спиртові, бензенові);

✓ значенням рН: нейтральні, кислі, лужні;

✓ електропровідністю: електролітів і неелектролітів;

✓ забарвленням: забарвлені і безбарвні;

✓ агрегатним станом:
рідкі, тверді (сплави, скло), газові (повітря);



Теорії утворення розчинів

Хімічна (Д.І. Менделєєв, І.А. Каблуков, М.С. Курнаков): 
хімічна взаємодія між молекулами розчинника і 
розчиненої речовини.
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Хімічні – діють на відстані діаметра молекули і перебудо-
вують електронні оболонки атомів або іонів.

Фізична (Я. Вант-Гофф, В. Оствальд, Ф. Рауль):
розчинення – фізичне явище (дифузія), 
міжмолекулярна взаємодія виключена.

Фізико-хімічна: фізичні та хімічні процеси.

Фізичні – розподіл молекул розчиненої речовини між 
молекулами розчинника (дифузія) і взаємодія між 
ними за рахунок електростатичних сил, які діють 
на великих відстанях.



Розчинення речовин

3. Зміна забарвлення:
білий CuSO4 і безбарвна H2O – блакитний розчин.

Розчинення – не механічний процес, властивості 
компонентів у розчині змінюються:
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Це зумовлено фізичними та хімічними факторами.

1. Зміна об’єму – “контракція”:
500 мл H2O + 500 мл EtOH = 940 мл;

2. Зміна температури:
NH3 + H2O – охолодження, H2SO4 + H2O – розігрівання;



Сольватація

Сольватація – сукупність фізичних та хімічних процесів 
взаємодії розчиненої речовини з 
розчинником (у випадку, коли розчинник 
вода – гідратація).
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Сольвати – сполуки змінного 
складу, що 
утворюються у процесі 
сольватації (у випадку 
води – гідрати).



Кристалічні речовини, до складу яких входить 
кристалізаційна вода.

Кристалогідрати
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CuSO4 CuSO4  5H2O+ 5H2O

✓ вода у складі кристалогідратів – кристалізаційна. 



✓ переважно не стійкі, при нагріванні втрачають воду. 

http://www.google.com.ua/imgres?imgurl=http://www.cn.all.biz/img/cn/catalog/120676.jpeg?rrr=1&imgrefurl=http://www.cn.all.biz/ru/sulfat-natriya-bezvodnyj-bgg1061620&usg=__HLMMMTScdYeY6gmv3NhzW-Y4Pgc=&h=393&w=450&sz=11&hl=ru&start=14&sig2=qNjGp8pmEVKsUHQNE0Iu9w&zoom=1&tbnid=2sNmZ7iRF6MSlM:&tbnh=111&tbnw=127&ei=sTxNUvT4HsaztAbssICgBg&prev=/search?q=%D1%81%D1%83%D0%BB%D1%8C%D1%84%D0%B0%D1%82+%D0%BC%D0%B5%D0%B4%D0%B8+%D0%B1%D0%B5%D0%B7%D0%B2%D0%BE%D0%B4%D0%BD%D1%8B%D0%B9&sa=X&hl=ru-UA&gbv=2&tbm=isch&itbs=1&sa=X&ved=0CEUQrQMwDQ
http://www.google.com.ua/imgres?imgurl=http://greensad.com.ua/published/publicdata/GREENSAD12/attachments/SC/products_pictures/321_enl.jpeg&imgrefurl=http://greensad.com.ua/product/mednyj-kuporos-100-gr/&usg=__kVfgq0WnJHbQ_ZtPHk5ap8dVQjU=&h=480&w=640&sz=69&hl=ru&start=4&sig2=qHYVc7d7zdEjWk66GOxgnA&zoom=1&tbnid=KyNQoT6p8iu2AM:&tbnh=103&tbnw=137&ei=xD1NUpWKA4GxtAb_74HIBA&prev=/search?q=%D0%BC%D0%B5%D0%B4%D0%BD%D1%8B%D0%B9+%D0%BA%D1%83%D0%BF%D0%BE%D1%80%D0%BE%D1%81&hl=ru-UA&gbv=2&tbm=isch&itbs=1&sa=X&ved=0CDEQrQMwAw


Кристалогідрати
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CuSO4∙5H2O: на 1CuSO4 – 5H2O

2CаSO4∙H2O (CаSO4∙0,5H2O): на 2CаSO4 – 1Н2О

CаSO4∙2H2O CoCl2 CoCl2∙6Н2О



Кристалогідрати
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CuSO4∙5H2O: на 1CuSO4 – 5H2O

2CаSO4∙H2O (CаSO4∙0,5H2O): на 2CаSO4 – 1Н2О

CаSO4∙2H2O CoCl2 CoCl2∙6Н2О

Na2CO3∙10Н2О втрачає воду при 20 0С,
Na2SO4∙10Н2О – при 32 0С,
СuSO4∙5Н2О – при тривалому прожарюванні.



Теплові явища при розчиненні

✓ руйнування кристалічної гратки розчиненої речовини –
іонізація, поглинання теплоти (Ні > 0);

Теплота розчинення – теплота, що виділяється або
поглинається при розчиненні.
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✓ Взаємодія розчинника з частинками розчиненої 
речовини – сольватація, виділення теплоти (Нс < 0);

✓ розподіл сольватованих частинок в об’ємі розчину –
дифузія.

Розчинення:
ендотермічне (NH4Cl, СaCl2 у воді).

екзотермічне (NaOH, H2SO4 у воді); 



Теплові явища при розчиненні
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Hр = Hі + Hс

Ендотермічний процес – на руйнування кристалічної 
гратки речовини, що розчиняється, витрачається більше 
теплоти, ніж виділяється внаслідок гідратації:

Hі  Hс

При розчиненні виділяється теплота, Hр < 0.

Екзотермічний процес – теплота, яка витрачається на 
руйнування кристалічної гратки менша, ніж виділяється 
при гідратації:

Hі  Hс

При розчиненні поглинається теплота, Hр > 0.



Розчинність

✓ природи розчиненої речовини (агрегатний стан);

22.10.2021 17

✓ зовнішніх умов (температура, для газів – тиск).

✓ природи розчинника;

Розчинність – здатність речовини розчинятись у даному 
розчиннику за даних умов. 

Залежить від:



Вплив природи розчинника і розчинених речовин

Галогенопохідні вуглеводнів (неполярні CCl4, CHCl3) у H2O 
не розчиняються, добре розчинні у С6Н6.

Якщо у деякому розчиннику вже розчинені певні 
речовини, то інші речовини у ньому розчиняються гірше.
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“Подібне розчиняється в подібному”

Полярні та іонні сполуки (основи, кислоти, солі) 
розчиняються в полярних розчинниках 
(H2O, спирти, кислоти).

Неполярні (прості речовини, вуглеводні) – у неполярних
(вуглеводні та їх галогенопохідні, етери).

Галогеноводні HX (полярні) розчинні у H2O (полярна), 
погано розчинні у C6H6 (неполярний).
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Розчинність газів

Гази, які не утворюють сполук з розчинником, 
розчиняються погано.22.10.2021 20

Газ
Температура, 0С

0 20 40 60

не реагують
з водою

N2 0,024 0,016 0,012 0,01

O2 0,049 0,031 0,023 0,019

реагують
з водою

CO2 1,713 0,878 0,530 0,360

Cl2 4,60 2,30 1,48 1,24

HCl 525 440 390 340

NH3 1176 702 405 214

Розчинність газів у рідинах зі зростанням температури 
зменшується.



Розчинність газів

сХ = КХрХ
де: сХ – концентрація газу в насиченому розчині, моль/л;

КХ – стала Генрі для газу Х, моль∙л–1∙Па–1;
рХ – парціальний тиск газу Х над розчином, Па
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Зі зростанням тиску розчинність газів збільшується.

Справедливий лише для газів,
які не взаємодіють з розчинником

Закон Генрі: при сталій температурі розчинність газу Х у 
рідині прямо пропорційна його парціальному тиску:



Кількісні залежності

Коефіцієнт розчинності ks – відношення маси речовини mB

у насиченому при даній температурі розчині до 
маси розчинника mS:

𝑘𝑆 =
𝑚𝐵

𝑚𝑆

Розчинність S – максимальна маса речовини mB, г, яка 
може розчинитись у 100 г розчинника за даних 
умов:
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𝑆 =
𝑚𝐵

100



Кількісні залежності

✓ малорозчинні
(0,01 – 1 г) – 0,017 г Са(ОН)2;
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За розчинністю речовини класифікують:

Абсолютно нерозчинних речовин не існує!

✓ легкорозчинні
(> 10 г/100 г води) – 31,1 г NaCl;

✓ важкорозчинні
(до 0,01 г) – 2,3∙10–5 г BaSO4.
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Якісна оцінка вмісту компонентів розчину

✓ Ненасичений – розчин, у якому за даних умов дана 
речовина ще може розчинятися.

✓ Насичений – розчин, у якому за даних умов дана 
речовина більше не розчиняється.

✓ Перенасичений (пересичений) – розчин, у якому за 
даних умов міститься більше розчиненої речовини, ніж 
це необхідно для утворення насиченого розчину.
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Пересичені розчини

✓ утворюють:
CH3COONa, 
Na2S2O3∙5H2O, 
Na2B4O7∙10H2O, 
Na2SO4∙10H2O.
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✓ утворюються при обережному охолодженні гарячого 
насиченого розчину, розчинена речовина при цьому 
може не кристалізуватись;

✓ нестійкі;



✓ Розведений – містить відносно невелику масу 
розчиненої речовини, порівняно з масою розчинника 
(у 100 г води – 5 г NaCl).

✓ Концентрований – містить відносно велику масу 
розчиненої речовини, порівняно з масою розчинника 
(у 100 г води – 31,1 г NaCl). 

✓ Межі між розведеними та концентрованими 
розчинами умовні (для H2SO4 max конц. є розчин, що 
містить 98% кислоти, для HNO3 – 63%).
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Якісна оцінка вмісту компонентів розчину



Кількісні способи вираження складу розчинів

➢ Концентрація – відношення маси (об’єму або 
кількості) розчиненої речовини до об’єму (маси) 
розчину або розчинника.
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✓ Безрозмірні відносні величини: частки (масова, 
об'ємна). 

✓ Розмірні величини – концентрації (молярна, 
нормальна, моляльна)

➢ Частка – відносна кількість компонента, порівняно із 
загальною кількістю розчину.



Масова частка компонента розчину (, %)

ω𝐵 =
𝑚𝐵

𝑚р
⋅ 100%
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✓ обчислюють як відношення маси 
розчиненої речовини 𝑚𝐵 до маси розчину 𝑚р :

✓ показує масу розчиненої речовини у 100 г розчину;

✓ виражають часткою від одиниці або у %.



✓ показує кількість моль розчиненої речовини, яка 
міститься в 1 л розчину.

Молярна концентрація (с, моль/л) 

mB – маса розчиненої речовини, г;
MB – молярна маса розчиненої речовини, г/моль;
Vp– об'єм розчину, л;
nB– кількість розчиненої речовини, моль. 

с𝐵 =
𝑚𝐵

𝑀𝐵𝑉𝑝
, оскільки  

𝑚𝐵

𝑀𝐵
= 𝑛𝐵 то 𝑐𝐵 =

𝑛𝐵

𝑉𝑝
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✓ обчислюють як відношення маси речовини 𝑚𝐵

до її молярної маси 𝑀𝐵 та об’єму розчину 𝑉𝑝, в якому ця 

маса міститься: 



✓ 0,001М – мілімолярний розчин (с = 0,001 моль/л)

✓ 0,02М – двосантимолярний розчин (с = 0,02 моль/л)

✓ 0,01М – сантимолярний розчин (с = 0,01 моль/л)

✓ 0,1М – децимолярний розчин (с = 0,1 моль/л)

✓ 1М – одномолярний розчин (с = 1 моль/л)

Позначення молярної концентрації
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✓ показує кількість еквівалентів розчиненої 
речовини, яка міститься в 1 л розчину;

Молярна концентрація еквіваленту (сн, моль/л) 

✓ обчислюють як відношення 
маси речовини 𝑚𝐵 до її молярної маси 
еквіваленту 𝑀екв𝐵 та об’єму розчину 𝑉𝑝, в 

якому ця маса міститься: 
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сн𝐵 =
𝑚𝐵

𝑀екв𝐵𝑉𝑝
,



Сполука
Молярна 
маса, M

Еквівалент, E
Молярна маса 

еквівалента, Мекв

HCl 36,5
1

𝑁𝐻+
= 1 36,5

H2SO4 98 1/2 49

H3PO4 98 1/3 32

NaOH 40
1

𝑁𝑂𝐻−
= 1 40

Ca(OH)2 74 1/2 37

Na+Cl 58,5
1

𝑛 ∙ 𝑧
= 1 58,5

Cu2+SO4 160 1/2 80

Al3+
2(SO4)3 342 1/6 57

Молярні маси еквівалентів деяких сполук
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𝑀екв = 𝑀 ∙ 𝐸



✓ показує кількість моль розчиненої речовини, яка 
міститься в 1 кг розчинника;

с𝑚𝐵 =
𝑚𝐵

𝑀𝐵∙𝑚𝐴

Моляльна концентрація (сm, моль/кг) 

✓ обчислюють як відношення маси речовини 𝑚𝐵 до її 
молярної маси 𝑀𝐵 та маси розчинника 𝑚𝐴, в якому ця 
речовина міститься: 
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то с𝑚𝐵 =
𝑛𝐵

𝑚𝐴

оскільки  
𝑚𝐵

𝑀𝐵
= 𝑛𝐵



✓ показує масу розчиненої речовини в 1 мл розчину;

𝑇𝐵 =
𝑚𝐵

𝑉𝑝

Титр (T, г/мл) 
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✓ обчислюють як відношення маси речовини 𝑚𝐵 до 
об'єму розчину 𝑉𝑝, в якому ця речовина міститься: 



Реакції нейтралізації

Це реакції розчинів кислот з розчинами основ.

Розчини з однаковою молярною концентрацією еквівалентів 
кислоти та основи взаємодіють в однакових об'ємах.

сн a  Va = сн b  Vb

Якщо молярні концентрації еквівалентів різні,
то об'єми обчислюють за формулою:
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Спосіб вираження 
концентрації

Позначення
Формула для 
обчислення

Одиниці 
вимірювання

Масова частка  𝜔𝐵 =
𝑚𝐵

𝑚р
⋅ 100% частки від 1 

або %

Молярна 
концентрація

c 𝑐𝐵 =
𝜈𝐵
𝑉𝑝
=

𝑚𝐵

𝑀𝐵 ∙ 𝑉𝑝
моль/л

Молярна 
концентрація 
еквівалента

cн
𝑐н𝐵 =

𝑚𝐵

𝑀екв𝐵 ∙ 𝑉𝑝
моль/л

Моляльна
концентрація 

с𝑚 𝑐𝑚𝐵 =
𝑚𝐵

𝑀𝐵 ∙ 𝑚𝐴
моль/кг

Титр Т 𝑇𝐵 =
𝑚𝐵

𝑉𝑝
г/мл

Основні формули
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Нейтралізація – сн a  Va = сн b  Vb –
22.10.2021



Перехід між способами вираження концентрацій

✓ Масова частка – молярна концентрація:

𝑐 =
ρ ⋅ ω ⋅ 10

𝑀

ρ – густина розчину, г/мл;
ω – масова частка розчиненої речовини, %;
M – молярна маса розчиненої речовини, г/моль.
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✓ Молярна концентрація –
молярна концентрація еквівалента:

с = сн∙E
с – молярна концентрація, моль/л;
сн – молярна концентрація еквіваленту, моль/л;
E – еквівалент.



✓ Механізм утворення розчинів пояснює сучасна 
фізико-хімічна теорія.

Підсумки

✓ Якісні способи вираження концентрації –
приблизні і відносні.

22.10.2021 39

✓ Точні – кількісні способи вираження концентрації.

✓ Масові та об'ємні способи вираження концентрації 
пов'язані через густину.



ТЕОРІЯ ЕЛЕКТРОЛІТИЧНОЇ 

ДИСОЦІАЦІЇ



1. Основні положення теорії С. Арреніуса.

3. Кількісні характеристики процесу дисоціації.

2. Класи неорганічних сполук з точки зору теорії 
електролітичної дисоціації.
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4. Дисоціація води. Поняття про рН.

Основні питання

5. Іонні рівноваги у гетерогенних системах.
Добуток розчинності.



Основні положення

За здатністю проводити електричний струм у водному 
розчині і розплаві усі речовини поділяють на електроліти і 
неелектроліти.

Неелектроліти – речовини, водні розчини або розплави 
яких не проводять електричний струм 
(прості речовини елементів-неметалів, 
вуглеводні, вуглеводи, естери тощо).

Електроліти – речовини, водні розчини або розплави яких 
проводять електричний струм (солі, 
кислоти, луги – містять іонні або сильно 
полярні ковалентні зв’язки).
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Основні положення

Для пояснення електропровідності 
розчинів і розплавів електролітів 

С. Арреніус (Швеція, 1887) запропонував 
теорію електролітичної дисоціації 

(Нобелівська премія, 1903). 
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С. Арреніус

Електролітична дисоціація – розпад молекул або кристалів 
електроліту на іони під дією 
полярних молекул 
розчинника.



Основні положення
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1. При розчиненні або плавленні електроліту, його 
молекули розпадаються на іони – відбувається 
електролітична дисоціація (іонізація).

Іон (гр.  – той, що іде) – заряджений атом або група 
атомів.

Складні (багатоатомні: OH–, SO4
2–, NH4

+, H2PO4
–). 

Прості (одноатомні: H+, Na+, Cl–, S2–).

2. У розчині або розплаві електроліту іони рухаються 
хаотично, при пропусканні електричного струму катіони 
рухаються до негативного електрода (катода), аніони –
до позитивного (анода). 

Позитивно заряджені – катіони (H+, NH4
+, Na+, Al3+).

Негативно заряджені – аніони (OH–, F–, СO3
2–, HSO4

–). 



Основні положення

3. Дисоціація – процес оборотний. Паралельно з процесом 
дисоціації (розпадом) відбувається асоціація 
(об’єднання) молекул або іонних пар. 

Розчини електролітів електронейтральні.
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4. При розведенні розчинів число молекул, які 
розпадаються на іони зростає. 

Виявлення класом сполук однакових властивостей 
пояснює теорія електролітичної дисоціації.



Механізм електролітичної дисоціації

MnAm + xH2O  nM+∙yH2O + mA–(x – y)H2O 

Загальна схема дисоціації електроліту MnAm: 

MnAm  nMm+ + mAn–
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Якщо в молекулі існують різні за полярністю зв'язки , то 
у першу чергу дисоціюють найбільш полярні (!):

KHСO3  K+ + HСO3
–
 H+ + СO3

2–



Ступінь дисоціації

α =
𝑛

𝑁
⋅ 100%

✓ неелектроліти –  = 0 (0%).

Ступінь дисоціації  (альфа) – відношення кількості 
молекул, що розпались на іони (n) до вихідної кількості 
молекул (N): 
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✓ безрозмірна, виражається у частках від одиниці або %;

✓ дисоціація повна –  = 1 (100%);



➢ природи розчиненої речовини:
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➢ концентрації електроліту:

➢ температури:

➢ розчинника:

Залежить від:

0,1М HClO ( = 0,055%) і 0,1М СН3СООН ( = 4,3%);

СН3СООН у воді дисоціює, а у С6Н6 – ні (неіонізуючий);

Т,  (як правило) – послаблення зв’язків;

c (розведення),  (зростають відстані між іонами 
у розчині і зменшується ймовірність їх об’єднання);

Ступінь дисоціації



✓ + СН3СООNa –  (+ однойменні іони): 
СН3СООNa СН3СОО– + Na+
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c однойменних іонів,  (принцип Ле-Шательє).

✓ + NaOH –  (c(Н+) – однойменні іони):
Н+ + ОН–

 Н2О

➢ наявності у розчині інших електролітів: 

СН3СООН  СН3СОО– + Н+

✓ + HCl (c(Н+)) –  (+ однойменні іони): 
НСl  Н+ + Cl–

Ступінь дисоціації

СН3СООН + ОН–
 СН3СОО– + Н–ОH

𝐾𝑎 = 1,8 ∙ 10−5 𝐾H2O = 1,8 ∙ 10−16≫



Сила електролітів

За величиною , електроліти поділяють на
сильні, слабкі та середньої сили.
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Електроліти
Значення 

Сильні
  30%

Середні
3%    30%

Слабкі
  3% 

Основи
Луги
(ІА – NaOH, KOH, 
ІІА – Sr(OH)2, Ba(OH)2)

LiOH, 
Mg(OH)2, 
Ca(OH)2

NH3H2O та ін. 
нерозчинні 
основи

Кислоти
HCl, HBr, HI, HMnO4, 
HClO4, HNO3, H2SO4,

H2CrO4, H2Cr2O7

HNO2, H2SO3, 
H3PO4, 
HCO2H, 
H2C2O4

HClO, H2S, 
HCN, H2SiO3, 
H2CO3, 
СН3СО2Н

Солі усі розчинні у воді – нерозчинні



Дисоціація кислот

Кислоти – електроліти, які при дисоціації у водних 
розчинах утворюють лише катіони H+ (H3O+).
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Гідратовані іони Н+ – Н3О+ (Н3О+nН2О, де n = 0 – 4) –
іони гідроксонію – донорно-акцепторний механізм:

H
O

H
H
+ H

O

H

H
+

:
..
+ :

..

Дисоціація кислот (HA) завжди супроводжується 
утворенням Н+ (Н3О+):

HA  H+ + A–

або HA + H2O  H3O+ + A–,
де A– – аніон кислотного залишку.



Дисоціація кислот

✓ одноосновні (HX, HNO3); 

H2СO3  Н+ + НСО3
– І ступінь

НСО3
–
 Н+ + СО3

2– ІІ ступінь

H2СO3  2Н+ + СО3
2– сумарно
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Багатоосновні кислоти дисоціюють ступінчато:

Кількість катіонів Н+, що утворюються при дисоціації 
однієї молекули кислоти – основність:

✓ поліосновні (багатоосновні) (H4P2O7, H5IO6).

✓ триосновні (H3PO4);

✓ двоосновні (H2CO3, H2SO4, H2C2O4); 



Дисоціація основ

Дисоціація основ (MOH) завжди супроводжується 
утворенням аніонів ОН–:
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Основи – електроліти, при дисоціації яких у водних 
розчинах аніонами є лише гідроксид-іони ОН–.

MOH  M+ + OH–

де M+ – катіон металу або амоніаку NH4
+



Дисоціація основ

✓ однокислотні: NaOH; 

Сa(OH)2  СaOH+ + ОH– І ступінь

СaOH+
 Сa2+ + ОH– ІІ ступінь

Сa(OH)2  Сa2+ + 2ОH– сумарно
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Кількість іонів ОН–, що утворюються при дисоціації 
однієї молекули основи – кислотність:

Багатокислотні основи дисоціюють ступінчато:

✓ полікислотні (багатокислотні): Pb(OH)4.

✓ двокислотні: Ca(OH)2; 

✓ трикислотні: Al(OH)3, Fe(OH)3;



Амфоліти

Амфоліти – речовини, які залежно від умов, здатні 
дисоціювати за типом кислоти (з утворенням Н+) або 
основи (з утворенням ОН–).
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Найпростіший амфоліт – вода:
Н2О  Н+ + ОН–

 H2ZnО2  Zn(OH)2 H+ + HZnО2
– ZnOH+ + OH–



Дисоціація солей

22.10.2021 56

Солі

Середні Кислі Основні Змішані Подвійні

MnAm

NaCl, 
CaCO3

NaHCO3,
KHSO3

(CuOH)2CO3 CaOCl2 KAl(SO4)2



Дисоціація солей

Середні солі – катіони металу (або NH4
+) та аніони 

кислотного залишку:

NaНСO3  Na+ + НСO3
– І ступінь

НСO3
–
 Н+ + СO3

2– ІІ ступінь

NaНСO3  Na+ + Н+ + СO3
2– сумарно22.10.2021 57

Кислі солі – катіони металу (або NH4
+), Н+ та аніони 

кислотного залишку.

Na3PO4  3Na+ + PO4
3–

Ступінчато, спочатку відщеплюється катіон металу (або 
NH4

+), потім – Н+: 



Основні солі – катіони металу та аніони кислотного 
залишку і ОН–. Ступінчато, спочатку відщеплюється 
кислотний залишок, потім – ОН–: 

Сa(OH)Cl CaOH+ + Cl– І ступінь

СaOH+
 Ca2+ + ОН– ІІ ступінь

Сa(OH)Cl Ca2+ + Cl– + ОН– сумарно

Змішані солі – одночасно катіони металу та аніони 
різних кислотних залишків:

Дисоціація солей
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Подвійні солі – одночасно катіони різних металів (або 
металу та NH4

+) та аніон кислотного залишку:

Сa(OCl)Cl  Ca2+ + Cl– + ОCl–

KAl(SO4)2  K+ + Al3+ + 2SО4
2–



Константа дисоціації 

MnAm  nMm+ + mAn–

Константа іонізації (дисоціації) K – константа рівноваги 
процесу дисоціації.
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Не залежить від:
✓ концентрації.

Залежить від:
✓ температури,

✓ природи електроліту,
✓ розчинника. 

𝐾 =
Mm+ n An− m

MnAm



При K, , сила відповідної кислоти або основи .
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𝐾 = 𝐾1 ⋅ 𝐾2 ⋅ 𝐾3 =
H+ 3 PO4

3−

H3PO4
= 1,6 ⋅ 10−22

Н3РО4  Н+ + Н2РО4
–

Н2РО4
–
 Н+ + НРО4

2–

НРО4
2–
 Н+ + РО4

3–

Н3РО4  3Н+ + РО4
3–

Константа дисоціації 

𝐾1 =
H+ H2PO4

−

H3PO4
= 7,6 ⋅ 10−3

𝐾2 =
H+ HPO4

2−

H2PO4
− = 5,9 ⋅ 10−8

𝐾3 =
H+ PO4

3−

PO4
− = 3,5 ⋅ 10−13



рKа – показник кислотності.
рKb – показник основності.

–lgK = pK
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а – кислота (acid – кислота),
b – основа (base – основа).

рK – показник сили електроліту

Константа дисоціації 



Значення K та рK деяких слабких кислот та основ
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Формула Kх рKх

Кислоти

Н2СО3 Kа1 = 4,5∙10–7 Kа2 = 4,7∙10–11 рKа1 = 6,35 рKа2 = 10,33

HNO2 Kа = 4,0∙10–4 рKа = 3,40

H2SO3 Kа1 = 1,6∙10–2 Kа2 = 1,6∙10–8 рKа1 = 1,80 рKа2 = 7,21

H2S Kа1 = 1,0∙10–7 Kа2 = 2,5∙10–13 рKа1 = 6,99 рKа2 = 12,60

HCOOH Kа = 1,8∙10–4 рKа = 3,74

CH3COOH Kа = 1,8∙10–5 рKа = 4,75

Основи

NH3∙H2O Kb = 1,8∙10–5 рKb = 4,75

Al(OH)3 Kb3 = 1,4∙10–9 рKb3 = 8,86

Fe(OH)2 Kb2 = 1,3∙10–4 рKb2 = 3,89

Fe(OH)3 Kb2 = 1,8∙10–11 Kb3 = 1,4∙10–12 рKb2 = 10,74 рKb2 = 11,87



Математичний вираз закону розведення Оствальда:
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зі зростанням концентрації електроліту,
ступінь дисоціації зменшується

Закон розведення Оствальда

[OH−] = 𝐾b ∙ 𝑐

[H+] = 𝐾a ∙ 𝑐

α =
𝐾x
𝑐

Kx = 2c



Дисоціація води

Автопротоліз:
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Т, 𝐾W (при 100 0С – 𝐾W = 5,5∙10–13).

𝐾W – іонний добуток води (𝐾W = const при T = const).

Н3О+ОН– = 10–14 = 𝐾W

Н2О + Н2О  Н3О+ + ОН–

рН + рОН = 14 

–lgН3О+ = pH, –lgOH– = рОН



Зв’язок між Н+ та рН
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Н+ 1 10–1 10–2 10–3 10–4 10–5 10–6 10–7 10–8 10–9 10–10 10–11 10–12 10–13 10–14

рН 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

середо-

вище

нейтральне

Кисле
середовище

Нейтральне
середовище

Лужне
середовище

[H+] > [OH–]
pH < 7

[H+] = [OH–] = 10–7 моль/л
pH = –g10–7 = 7

[H+] < [OH–]
pH > 7

лужність зростаєкислотність зростає



рН < 7 рН > 7 

Малиновий
8,2 < рН < 12,0

Безбарвний
(рН < 8,2)

Фенолфталеїн

Лакмус Червоний
(рН < 4,5) 

Фіолетовий
(4,5 < рН < 8,3) 

Синій
(рН > 8,3) 

Метилоранж Червоний
(рН < 3,1) 

Помаранчевий
(3,1 < рН < 4,4) 

Жовтий
(рН > 4,4) 

0        1       2       3       4       5       6        7       8       9      10      11    12      13     14

Безбарвний
(рН > 12,0) 

Індикатори
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рН = 7 



рН деяких фізіологічних рідин

Кров 7,35 – 7,40

Слина 6,40 – 6,90

Шлунковий сік 1,12 – 3,00

Жовч 6,60 – 7,60

Кишковий сік 7,80 – 8,00

Сеча 5,00 – 8,00
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Речовина pH

Електроліти в свинцевих акумуляторах < 1,0

Шлунковий сік 1,0 – 2,0

Лимонний сік (5% розчин лимонної кислоти) 2,0 ± 0,3

Харчовий оцет 2,4

Кока-кола 3,0 ± 0,3

Кава 5,0

Шампунь 5,5

Чай 5,5

Шкіра здорової людини 5,5

Слина 6,35 – 6,85

Молоко 6,6 – 6,9

Чиста вода 7,0

Кров 7,36 – 7,44

Морська вода 8,0

Мило (жирове) для рук 9,0 – 10,0

Нашатирний спирт 11,5

Відбілювач (хлорне вапно) 12,5

рН у побуті



Необоротні реакції

Утворюється осад ()

BaCl2 + Na2SO4 = BaSO4 + 2NaCl

Виділяються газоподібні речовини ()

Na2S + 2HCl = H2S + 2NaCl

Утворюється слабкий електроліт

2CH3COOK + H2SO4 = 2CH3COOH + K2SO4

Утворюються комплексні сполуки

Hg(NO3)2 + 4KІ = K2[HgІ4] + 2KNO3

Реакції у розчинах електролітів
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Іонні рівноваги у гетерогенних системах. 
Добуток розчинності

CuSт = Cu2+
p + S2–

p

𝐾 =
[Cu2+][S2−]

[CuS]

[CuS] = const,

ДРСuS = KS
0 =[Cu2+][S2–]

22.10.2021 71

K[CuS] = const = ДР – добуток розчинності



Добуток розчинності
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Електроліт ДР

Al(OH)3 1.310-33

BaCO3 5.110-9

BaSO4 1.110-10

CdS 8.010-27

CaCO3 2.810-9

CaSO4 9.110-6

CuS 6.310-36

FeS 6.310-18

Fe(OH)3 4.010-38

PbSO4 1.610-8

Електроліт ДР

PbCrO4 2.810-13

PbI2 7.110-9

PbS 8.010-28

Mg(OH)2 1.810-11

HgS 1.610-52

AgBr 5.010-13

AgCl 1.610-10

AgI 8.510-17

Ag2S 6.010-50

Ag2CrO4 2.410-12



ДРMnAm = KS
0 = [Mm+]n[An–]m

У насиченому розчині малорозчинної сполуки добуток 
рівноважних концентрацій її іонів у степенях 
стехіометричних коефіцієнтів за даної температури 
величина стала.
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MnAm(т) = nMm+
(p) + mAn–

(p)

Іонні рівноваги у гетерогенних системах. 
Добуток розчинності 



CaSO4т = Ca2+
p + SO4

2–
p

[Ca2+] = [SO4
2–] = S

Розчинність малорозчинних електролітів

S = ДР = [моль/л]

S’ [г/л] = S [моль/л]  М [г/моль]22.10.2021 74

ДР = [Ca2+][SO4
2–] = S2

Для будь якого електроліту складу MnAm:

MnAm  nMm+ + mAn–

ДРMnAm = KS
0 = [Mm+]n[An–]m

𝑆 =
𝑛+𝑚 ДР

𝑚𝑚 ∙ 𝑛𝑛



Ca3(PO4)2 Ca2+ PO4
3– 3 2

3 + 2 ДР

33 ∙ 22

Ag2CrO4 Ag+ CrO4
2– 2 1

2 +1 ДР

22 ∙ 11

Розчинність малорозчинних електролітів

Для будь якого малорозчинного електроліту MnAm:

𝑆 =
𝑛+𝑚 ДР

𝑛𝑛 ∙ 𝑚𝑚
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Сполука Mn+ Am– n m Обчислення розчинності, S

AgCl Ag+ Cl– 1 1
1 +1 ДР

11 ∙ 11



Умови утворення та розчинення осадів
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Утворення:

сn(Mm+)сm(Аn–) > ДР

nMm+ + mАn–
 MnAm(т)

Розчинення:

сn(Mm+)сm(Аn–) < ДР

MnAm(т)  nMm+ + mАn–

Розчин з осадом у стані динамічної рівноваги:

сn(Mm+)сm(Аn–) = [Mm+]n[An–]m = ДРMnAm

MnAm = nMm+ + mAn–

ДРMnAm = [Mm+]n[An–]m



✓ Теорія електролітичної дисоціації пояснює поведінку 
різних класів речовин у розчинах і розплавах.

Підсумки

✓ Ступінь дисоціації та константа дисоціації – кількісні 
характеристики процесу. Зв’язок між  та K – закон 
розведення Оствальда.
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✓ Вода – найпростіший амфоліт. Кислотність 
середовища кількісно характеризують значенням рН.

✓ Іонні рівноваги у гетерогенних системах характеризує 
константа – добуток розчинності.



ГІДРОЛІЗ СОЛЕЙ



Основні питання
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1. Типи солей за поляризуючим впливом
на молекули Н2О.

3. Гідроліз амфолітів.

2. Кількісні характеристики процесу гідролізу.

4. Сумісний гідроліз.

5. Особливі випадки гідролізу.

6. Гідроліз ковалентних сполук.



Основні поняття

Гідроліз солей – реакція обмінної взаємодії іонів солі з 
молекулами води, яка веде до утворення слабкого 
електроліту і зміни рН розчину.

Гідроліз (воду розриваю) – реакція обмінного 
розкладання речовини водою.

Механізм гідролізу різних класів сполук (солі, білки,
вуглеводи, естери, жири та ін.) суттєво відрізняється.

При гідролізі солей утворюються іони Н+ або ОН– , які 
забезпечують зміну рН розчину.
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Гідролізують

За аніономЗа катіоном
За катіоном
і аніоном

Сумісно

Типи гідролізу солей

Групи солей, залежно від природи катіона і аніона. 

81

Не гідролізують

Солі

22.10.2021



Сила електролітів

За величиною , електроліти поділяють на
сильні, слабкі та середньої сили.
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Електроліти
Значення 

Сильні
  30%

Середні
3%    30%

Слабкі
  3% 

Основи
Луги
(ІА – NaOH, KOH, 
ІІА – Sr(OH)2, Ba(OH)2)

LiOH, 
Mg(OH)2, 
Ca(OH)2

NH3H2O та ін. 
нерозчинні 
основи

Кислоти
HCl, HBr, HI, HMnO4, 
HClO4, HNO3, H2SO4,

H2CrO4, H2Cr2O7

HNO2, H2SO3, 
H3PO4, 
HCO2H, 
H2C2O4

HClO, H2S, 
HCN, H2SiO3, 
H2CO3, 
СН3СО2Н

Солі усі розчинні у воді – нерозчинні



Солі, утворені сильними основами і сильними кислотами

NaCl, K2SO4, Ba(NO3)2 тощо
у водних розчинах не гідролізують, оскільки мають великі

радіуси, відносно малі заряди і не утворюють слабких 
електролітів внаслідок гідролізу 

Na+ + Cl− + HOH  Na+ + OH− + H+ + Cl−

[H+] = [OH–], рН = 7
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Солі, утворені слабкими основами і сильними кислотами

NH4Cl, CuSO4, ZnCl2, FeSO4, Sn(NO3)2, Al2(SO4)3, CrCl3 тощо
гідролізують за катіоном

NH4
+ + HOH  NH3H2O + H+

[H+]  [OH−], рН  7

84

NH4Cl + HOH  NH3H2O + HCl

NH4Cl  NH4
+ + Cl−
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Солі, утворені сильними основами і слабкими кислотами

KF, KCN, Na2CO3, Na2SO3, Na2S, CH3COONa, K3PO4 тощо
гідролізують за аніоном

F− + HOH  HF + OH−

[OH−]  [H+], рН  7
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KF  F− + K+

KF + HOH  HF + KOH
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Солі, утворені слабкими основами і слабкими кислотами

CH3COОNH4, NH4CN, NH4F, (NH4)2S, Al2S3, (NH4)2SiO3

гідролізують одночасно за катіоном і аніоном

NH4
+ + HOH  NH3H2O + H+

рKa = рKb = 4,76
[H+] = [OH–], рН = 7

NH4F  NH4
+ + F−

рKa = 3,14, рKb = 4,75, рKa < рKb

[H+] > [OH–], рН < 7 86

CH3COO− + HOH  CH3COOH + ОН−

CH3COONH4  СН3СOO− + NH4
+

F− + HOH  HF + ОН−

NH4
+ + HOH  NH3H2O + H+

22.10.2021



Ступінь гідролізу, h

сГ – концентрація гідролізованої солі
с – загальна концентрація солі у розчині

Залежить від:
✓ природи солі
✓ концентрації солі
✓ температури

87

Змінюється
від 0 до 1 (0 – 100%)

ℎ =
𝑐г
𝑐
100%

22.10.2021

✓ типу Al2S3 – h = 100%

✓ не гідролізують – h = 0

✓ гідролізують (0,1М) – h ≈ 0,1 – 2%

Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S



➢ + Na2CO3 (с(ОН–)) – h (+ продукти):
CO3

2– + HOH = HCO3
– + OH–

c однойменних іонів, h (принцип Ле-Шательє).

➢ + NaOH (с(ОН–)) – h (+ продукти):
NaOH  Na+ + OH–

СН3СООNa + H–OH  СН3СООH + NaOH

➢ + HCl (с(ОН–)) – h (– продукти, + HОН, тому c): 
НСl  Н+ + Cl–

Н+ + OH–
 НOH

Ступінь гідролізу

88

✓ наявності у розчині інших електролітів: 

СН3СОО– + H–OH  СН3СООH + OH–



✓ Kx, KГ

Константа гідролізу

Константа гідролізу бінарних солей – відношення
іонного добутку води до константи дисоціації слабкого
електроліту (Kх):

89

✓ KГ (за T i c = const) – посилення гідролізу

𝐾Г =
𝐾W
𝐾x

=
10−14

𝐾x
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Константа гідролізу

Константа гідролізу бінарних солей, утворених слабкою
основою і слабкою кислотою – відношення іонного
добутку води до добутку констант дисоціації слабких
кислоти та основи:
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𝐾Г =
𝐾W

𝐾a ∙ 𝐾b
=
10−14

𝐾a ∙ 𝐾b
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Закон розведення Оствальда для процесу гідролізу

✓ c

91

✓ KГ
h:

ℎ =
𝐾Г
𝑐

𝐾Г =
𝑐ℎ2

1 − ℎ

При h << 1: KГ = ch2

22.10.2021

[H+] = 𝐾Г ∙ 𝑐 [OH−] = 𝐾Г ∙ 𝑐

Зі зростанням концентрації солі,
ступінь гідролізу зменшується



Гідроліз амфолітів

KHS  K+ + HS−

92

KHS + HOH  H2S + KOH

HS− + HOH  H2S + OH−

рН > 7

𝐾Г =
𝐾W
𝐾1H2S
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Гідроліз амфолітів

93

Скільки атомів Н не вистачає для утворення кислоти,
таку Kn вибирають.

Н3РО4 – 3 типи солей:

KН2РО4

K2НРО4

K3РО4

1Н –

2Н –

3Н –

𝐾Г =
𝐾W

𝐾1H3PO4

𝐾Г =
𝐾W

𝐾2H3PO4

𝐾Г =
𝐾W

𝐾3H3PO4
22.10.2021



Сумісний гідроліз

Al2(SO4)3 + 3Na2S + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S + 3Na2SO4

Сумісний гідроліз – взаємодія водних розчинів двох
солей, які взаємно підсилюють гідроліз одна одної.

2CrCl3 + 3K2CO3 + 3H2O = 2Cr(OH)3 + 3CO2 + 6KCl

94

2Al3+ + 3S2− + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S

Al3+ + 3H2O  Al(OH)3 + 3H+

S2– + 2H2O  Н2S + 2OH–

рН = 7

Al2(SO4)3 + Na2S + H2O = ?
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Сумісний гідроліз

95

Cолі М2+ (крім Ca2+, Sr2+, Ba2+, Ra2+) при дії СО3
2–

гідролізують з утворенням оснóвних карбонатів і СО2:

2M2+ + 2CO3
2– + H2O = (MOH)2CO3 + CO2

M2+ = Be2+, Mg2+, Cu2+, Zn2+, Cd2+, Mn2+, Fe2+ тощо.

Cолі М3+ (Al3+, Cr3+, Fe3+) при кип'ятінні розведених 
розчинів гідролізують з утворенням кінцевих продуктів 
гідролізу M(OH)3 (відповідно Al(OH)3, Cr(OH)3, Fe(OH)3).

22.10.2021

М3+ + 3HOH = M(OH)3 + 3H+



Особливі випадки гідролізу

Sb(OH)2
+
 SbO+

 + Н2О

96

SbOH2+ + HOH  Sb(OH)2
+ + H+

Sb3+ + HOH  SbOH2+ + H+ I ступінь

II ступінь

Катіони Sb3+ та Bi3+ гідролізують з утворенням катіонів
SbO+ та BiO+ відповідно:

SbCl3 + H2O  SbOCl + 2НCl

SbOCl + 2НCl  SbCl3 + H2O 
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Особливі випадки гідролізу

2HSiO3
−
 Si2O5

2− + H2O

97

Аніон SiO3
2– гідролізує до диметасилікату Si2O5

2−:

SiO3
2− + HOH  HSiO3

− + OH−

2Na2SiO3 + HOH  Na2Si2O5 + 2NaOH

Солі Hg2+:

Hg2+ + 2H2O = Hg(OH)2 + 2H+

Hg(OH)2 = HgO + H2O

Hg2+ + H2O = HgO + 2H+
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Гідроліз ковалентних сполук

Ca3P2 + 6H2O = 3Ca(OH)2 + P2H6

98

Mg3B2 + 6H2O = 3Mg(OH)2 + B2H6

CaC2 + 2H2O = Ca(OH)2 + C2H2

Al4C3 + 12H2O = 4Al(OH)3 + 3CH4

Mg2Si + 4H2O = 2Mg(OH)2 + SiH4

Na3N + 3H2O = 3NaOH + NH3

NaH + H2O = NaOH + H2 ОВР

Без 
зміни 
С.О.

Mg2C3 + 4H2O = 2Mg(OH)2 + C3H4Карбіди
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Гідроліз ковалентних сполук
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SO2Cl2 + 2H2O = H2SO4 + 2НСl

SOCl2 + 2H2O = H2SO3 + 2НСl

PBr3 + 3H2O = H3PO3 + 3НBr

PСl5 + 4H2O = H3PO4 + 5НСl

SiF4 + 3H2O = H2SiO3 + 4НF

P2S5 + 8H2O = 2H3PO4 + 5Н2S

Без 
зміни 
С.О.

Галогено-
ангідриди
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Посилення
✓ с солі

✓ T розчину 

✓ змінити рН

Зміщення рівноваги гідролізу

Пригнічення

✓ с солі

✓ T розчину

✓ змінити рН

✓ ввести однойменні іони
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✓ Гідроліз солей, утворених слабкою кислотою або 
основою – оборотний.

Підсумки

✓ Кількісні характеристики процесу гідролізу –
ступінь (h) та константа (K) гідролізу.
Зв’язок між h та KГ – закон розведення Оствальда.
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✓ Деякі випадки гідролізу – необоротні (слабкі кислота 
та основа, сумісний, ковалентні сполуки).



Дякую

за увагу!


