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1 Вступ
Розчини електролiтiв: вступ

• Двi стадiї утворення розчину речовини AB у розчиннику S:

– AB+ Sn � ABSn (розчинення)

– ABSn � ASp+m + BSp−l ,m+ l = n (дисоцiацiя)

• Електролiтична дисоцiацiя – розклад на iони

– число частинок у розчинi збiльшується

– з’являються зарядженi частинки – взаємодiя бiльш складна, нiж в
iдеальному розчинi

• Кориснi загальнi правила

– подiбне розчиняється у подобному

– у присутностi домiшок розчиннiсть речовин зменшується (висолюва-
ння)

2 Загальнi характеристики
Ступiнь дисоцiацiї

• Ступiнь дисоцiацiї (iонiзацiї): α =
ni

n0
=

ci
c0
,

ci – концентрацiя дисоцiйованих частинок, c0 – вихiдна концентрацiя

• За значенням α класифiкують електролiти

– α < 3% – слабкий електролiт

– 3 < α < 30% – електролiт середньої сили

– α > 30% – сильний електролiт

• Проблема: α залежить вiд концентрацiї

– чим бiльше у розчинi iонiв, тим сильнiше вони взаємодiють

– з пiдвищенням концентрацiї α зменшується
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α з пiдвищенням концентрацiї монотонно
зменшується

Провiднiсть χ зростає, а потiм
зменшується.

Причина в обох випадках одна – об’єднання iонiв, але вид залежностi рiзний:

• α – вiдносна величина,

• χ – абсолютна.

Константа дисоцiацiї

• Константа дисоцiацiї не залежить вiд концентрацiї
HCN � H+ + CN−, KД = [H+][CN−]

[HCN]

• Константа дисоцiацiї – дрiб. Її чисельник – добуток концентрацiй проду-
ктiв, а знаменник – добуток концентрацiй вихiдних речовин.

• Приклад:
H2CO3 � H+ +HCO−3 , KД1 =

[H+][HCO−
3 ]

[H2CO3]
= 4.5 · 10−7

HCO−3 � H+ + CO2−
3 , KД2 =

[H+][CO2−
3 ]

[HCO−
3 ]

= 4.8 · 10−11

• Якщо KД > 10−2 електролiт вважають сильним

• Для H3PO4:
KД1 = 7.1 · 10−3, KД2 = 6.2 · 10−8, KД3 = 5.0 · 10−13.
Висновок: кислота середьної сили лише за першим ступенем!

3 Самоiонiзацiя розчинника
• Розклад на iони спостерiгається й для розчинника
H2O � H+ +OH−, KД = [H+][OH−]

[H2O]
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• [H2O] = 1000/18 = 55,5 моль/л – константа

• Kw = [H+][OH−] = KД ·[H2O] – iонний добуток води

– Kw = 10−14 при 20◦C
– значно збiльшується з температурою
– [H+] = [OH−] =

√
Kw = 10−7 моль/л

• pH = − lg c(H+) – гiдрогенний показник
Середовище Лакмус Метилоранж Фенолфталеїн

pH < 7 Кисле Червоний Рожевий Безбарвний

pH = 7 Нейтральне Фіолетовий Помаранч Безбарвний

pH > 7 Лужне Синій Жовтий Малиновий

• . . . 1 2 3 4 5 6︸ ︷︷ ︸
кислий р-н

7 8 9 10 11 12 13 14 . . .︸ ︷︷ ︸
лужний р-н

4 Реакцiї у розчинах електролiтiв
• Реакцiї обмiну вiдбуваються коли

– утворюється осад
2AgNO3 + BaCl2 = 2AgCl ↓ +Ba(NO3)2

– видiляється газ
Na2S + 2HCl = H2S ↑ +2NaCl

– утворюється слабкий електролiт
KOH +HCl = H2O +KCl

• Три форми запису рiвняння реакцiї

– молекулярна форма
Na2S + 2HCl = H2S ↑ +2NaCl

– iонно-молекурярна форма
2Na+ + S2− + 2H+ + 2Cl− = H2S ↑ +2Na+ + 2Cl−

– скорочена форма
S2− + 2H+ = H2S ↑

Добуток розчинностi

• Рiвновага у розчинi малорозчинного електролiта
AgCl(осад) � AgCl(розчин) K1 = [AgCl(розчин)]

AgCl(розчин) � Ag+ + Cl− K2 =
[Ag+][Cl−]

[AgCl(розчин)]

AgCl(осад) � Ag+ + Cl− K3 = K1K2 = [Ag+][Cl−]
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• Останнє рiвняння є сумою двох перших, а K3 є добутком двох констант!

• Визначення добутку розчинностi у загальному виглядi
KnAm � nKa+ +mAb−, KS ≡ ДР = [Ka+]n[Ab−]m

• Використання KS

– cn(Ka+)cm(Ab−) > KS – умова випадiння осаду

– cn(Ka+)cm(Ab−) < KS – умова розчинення осаду

– збiльшення c(Ka+) гарантує зменшення c(Ab−)

– KS(HgS) = 1, 6 · 10−52. Щоб c(Hg2+) = 10−10 М треба досягнути
c(S2−) > 1, 6·10−42 М

5 Гiдролiз
• Гiдролiз – обмiн мiж iоном електролiта i H2O

• Причина: утворення бiльш слабкого, нiж H2O , електролита

– NH4Cl → NH+
4 + Cl−

– NH+
4 +H2O � NH4OH +H+

• Гiдролiз вiдбувається за iоном, якому вiдповiдає слабкий електролiт (осно-
ва чи кислота)

Na2S → 2Na+ + S2−

Електролiт NaOH H2S
сильний слабкий

Рiвняння Na+ +H2O 9 NaOH + H+

S2− +H2O � HS− +OH−

• Змiна pH середовища

– гiдролiз за катiоном – pH < 7

– гiдролiз за анiоном – pH > 7

Гiдролiтичнi рiвноваги

• Гiдролiз може бути ступiнчатим:

– Al3+ +H2O � AlOH2+ +H+ , KГ1 =
[AlOH2+][H+]

[Al3+]

– AlOH2+ +H2O � Al(OH)+2 +H+ , KГ2 =
[Al(OH)+2 ][H

+]
[Al(OH)2+]
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– Al(OH)+2 +H2O � Al(OH)3 +H+ , KГ3 =
[Al(OH)3][H

+]

[Al(OH)+2 ]

• Рiвноваги гiдролiзу описуються константою KГ

• Властивостi констант гiдролiзу

– KГ1 > KГ2 > KГ3

– З пiдвищенням T KГ збiльшуються (як KW!)

• Визначення KГ
Al3+ +OH− � Al(OH)2+ K1 = 1/KД3(Al(OH)3)
H2O � H+ +OH− K2 = KW

Al3+ +H2O � AlOH2+ +H+ KГ1 = KW/KД3
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