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• Phản ứng thuận nghịch (pư không hoàn toàn): ⇌

Ở cùng đk, pư xảy ra đồng thời theo hai chiều ngược 

nhau Ví dụ - H2 (k)  + I2 (k)    ⇌ 2HI (k)

•Phản ứng một chiều (pư hoàn toàn): = hay  

Ví dụ - KClO3 (r) = KCl(r)   + 3/2O2(k)



Phản ứng đồng thể - pư trong thể tích 1 pha

HCl(dd)  +  NaOH(dd) = NaCl (dd)  + H2O(l)

Phản ứng dị thể -pư diễn ra trên bề mặt phân chia pha

Zn (r)   +   2HCl (dd)  =    ZnCl2(dd)  +  H2(k) 

Phản ứng đơn giản - pư diễn ra qua 1 giai đoạn 

(1 tác dụng cơ bản)  Ví dụ: H2(k) + I2(k) = 2HI (k)

Phản ứng phức tạp – pư diễn ra qua nhiều giai đoạn

( nhiều tác dụng cơ bản)

Các giai đoạn : nối tiếp , song song, thuận nghịch…



2N2O5 = 4NO2 + O2

N2O5 = N2O3 + O2

N2O5 + N2O3 = 4NO2

Ví dụ

Có hai giai đoạn:



Định luật tác dụng khối lượng (M.Guldberg và P. Waage )

Ở nhiệt độ không đổi, pư đồng thể, đơn giản:

aA   +   bB   =   cC   +     dD

Tốc độ phản ứng :                v  = k.Ca
A.Cb

B

Định luật tác dụng khối lượng của 
Guldberg-waage nghiệm đúng cho các pư 
đơn giản và cho từng tác dụng cơ bản của 
pư phức tạp.



Cân bằng hóa học
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Phản ứng của hệ khí lý tưởng (pư đơn giản ):

aA (k)  +   bB(k)      ⇌ cC(k)    +    dD(k)

 = 0       C0
A C0

B 0                 0    (mol/l )                      
  CA  CB  Cc  CD 

vt = vn (CA)cb=const     (CB)cb=const    (Cc)cb=const    (CD)cb =const 
G=0 (PA)cb=const     (PB)cb=const    (PC)cb=const   (PD)cb =const

cb



Nhận xét về trạng thái cân bằng hoá học

• Trạng thái cbhh là trạng thái cân bằng động.

• Trạng thái cân bằng ứng với Gpư= 0 .    (A’=0)

• Dấu hiệu của trạng thái cân bằng hoá học: 

 Tính bất biến theo thời gian 

 Tính linh động 

 Tính hai chiều.



Ví dụ về 
trạng thái 
cân bằng 
hoá học

Sự tạo thành thạch nhũ 

CaCO3(r) + H2O(l) + CO2(k)

Ca2+(aq) + 2 HCO3
- (aq)



Hằng số cân bằng cho phản ứng đồng thể

aA(k) + bB(k) ⇌ cC(k) + dD(k) (pư đơn giản )

Khi trạng thái đạt cân bằng: vt = vn

K – hằng số ở nhiệt độ xác định: hằng số cân bằng.
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Hằng số cân bằng cho phản ứng đồng thể

Hệ khí lý tưởng



Xác định KXác định K

2 NOCl(K) 2 NO(k)   +   Cl2(k)

[NOCl] [NO]      [Cl2]

Ban đầu 2.00 0 0

Phản ứng          +0.33

Cân bằng
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Hằng số cân bằng cho phản ứng đồng thể
(Dung dịch lỏng , loãng)

aA(dd) + bB(dd) ⇌ cC(dd) + dD(dd)
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Phản ứng dị pha

CaCO3(r) ⇌ CaO(r) + CO2(k)
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Trong biểu thức của hằng số cân bằng K không xuất 
hiện các thành phần sau: chất rắn nguyên chất,     
chất lỏng nguyên chất, dung môi.



Mg(OH)2(r) ⇌    Mg2+(dd)    +      2OH-(dd)
K = [Mg2+]cb .[OH-]2

cb = T Mg(OH)2 - Tích số tan

CH3COOH(dd)  +  H2O ⇌ CH3COO- (dd) + H3O
+
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 Hằng số điện ly của baze



CH3COONa (dd) + 2H2O ⇌ CH3COOH(dd)+NaOH(dd) 
CH3COO- (dd) + 2H2O ⇌ CH3COOH (dd) + OH- (dd)
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NHẬN XÉT về Kp và Kc

 Là hằng số ở nhiệt độ nhất định, chỉ phụ thuộc vào 
bản chất pư và nhiệt độ, chứ không phụ thuộc vào 
nồng độ hoặc áp suất riêng phần của chất pư

Phụ thuộc vào cách thiết lập các hệ số trong ptpư.

Hằng số cân bằng Kp ,Kc không có thứ nguyên.

Hằng số cân bằng không phụ thuộc vào chất xúc tác

Hằng số cân bằng có giá trị càng lớn thì hiệu suất pư 
càng cao.



Viết biểu thức hằng số cân bằngViết biểu thức hằng số cân bằng
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S(r)  +   O2(k)               SO2(k) K1 = [SO2] / [O2]

SO2(k) +1/2 O2(k)   SO3(k)K2 = [SO3] / [SO2][O2]
1/2

S(r)  +   3/2 O2(k) SO3(k) K =  ????
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[O2]3/2
 =  K1 •  K2 



Thay đổi hệ số tỉ lượngThay đổi hệ số tỉ lượng
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Đổi chiều phản ứngĐổi chiều phản ứng

S(r)  +   O2(k)  SO2(k)
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Quan hệ giữa hằng số cân bằng và G
Phản ứng dị pha : aA +   bB ⇌ cC +    dD
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Chất khí lý tưởng [] → P (atm)/P0(1atm)

Dung dịch loãng [] → C (mol/l)/C0(1mol/l)

Rắn nc, lỏng nc, dung môi (H2O) →  1



Quan hệ giữa hằng số cân bằng và G

PHẢN ỨNG ĐỒNG THỂ

Khí lý tưởng
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Khi phản ứng đạt trạng thái cân bằng: GT = 0
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Khi phản ứng đạt trạng thái cân bằng: GT = 0
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K

Q
lnRTGT 

• Nếu Q < K → G < 0 → phản ứng xảy ra theo chiều thuận

• Nếu Q > K → G > 0 → phản ứng xảy ra theo chiều nghịch

• Nếu Q = K → G = 0 → hệ đạt trạng thái cân bằng

Ví dụ : Tính hằng số cân bằng của phản ứng:

2 NO2(k) ↔ N2O4(k)

ở 298K khi biết 
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Quan hệ của Kp với nhiệt độ và nhiệt phản ứng
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Ví dụ
NO(k) + ½ O2(k) ⇌ NO2(k) Tính Kp ở 3250C?

• Biết: H0 = -56,484kJ và Kp = 1,3.106 ở 250C
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Nguyên lý chuyển dịch cân bằng Le Chatelier

Phát biểu: Một hệ đang ở 

trạng thái cân bằng mà ta 

thay đổi một trong các thông 

số trạng thái của hệ (nồng 

độ, nhiệt độ, áp suất) thì cân 

bằng sẽ dịch chuyển theo 

chiều có tác dụng chống lại 

sự thay đổi đó.

n =0 áp suất chung không ảnh hưởng đến trạng thái cân bằng.



N2(k) + 3H2(k) ⇌ 2NH3(k) ; H<0

[N2] ↑

[NH3] ↓

cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận

cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận

P ↑ cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận

T ↓ cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận



Chuyển dịch cân bằngChuyển dịch cân bằng

Co(H2O)6
2+ + 4Cl- ⇌ CoCl4

2- +6 H2O Hpư >0

Làm lạnh

Đun nóng



DUNG DỊCH LỎNG

Cơ chế tạo thành dd lỏng
Quá trình vật lý – quá trình chuyển pha

Quá trình hoá học -quá trình solvat hoá

tương tác giữa chất tan và dung môi  

Solvat hoá vật lý

Solvat hoá hoá học

Hsol<0 , Ssol<0

Tương tác giữa tiểu 
phân và chất tan là 
yếu tố hàng đầu 
quyết định sự tạo 
thành dd

Hcp ,Scp



QUÁ TRÌNH HOÀ TAN VÀ CÂN BẰNG HOÀ TAN

Chất tan (r)  +  dung môi                   Dung dịch
Hoà tan

Kết tinh

bhC

C
lnRT

K

Q
lnRTG 

Dung dịch bão hoà G=0                               c = cbh = độ tan

Dd chưa bão hòa   G < 0                               c < cbh 

Dd quá bão hoà G > 0                               c > cbh

Cân bằng



Khái niệm về độ tan S

Độ tan - nồng độ của chất tan trong dd bão hòa

ĐỘ TAN

CÁC DUNG DỊCH BÃO HOÀ Ở 200C và 500C

CHẤT TAN



Chất tan là chất rắn
S- thường biểu diễn số gam chất tan tan tối đa
trong100g dung môi

• S > 10g - chất dễ tan 

• S < 1g - chất khó tan

• S < 0,01g- chất gần như không tan

ĐỘ TAN CỦA CÁC HALOGENUA KIM LOẠI KIỀM TRONG H2O
ĐỘ TAN (số gam  muối/100g dung môi)



Chất tan là chất khí
S- thường biểu diễn bằng số ml khí (tan tối đa) 
tan trong 100g dung môi hoặc 100ml dung môi

Chất tan là chất điện ly khó tan

S – thường biểu diễn bằng số mol chất điện ly 
khó tan (tan tối đa) trong 1lit dung dịch



14.2

Độ tan của một số ion thông dụng trong nước

TAN KHÔNG TAN

Ngọai trừ

Ngọai trừ

Ngọai trừ



CÁC YẾU TỐ ẢNH HƯỞNG ĐẾN ĐỘ TAN

• Bản chất của dung môi và chất tan 

• Nhiệt độ, áp suất

• Môi trường



• Các hợp chất có cực tan tốt trong dung 
môi có cực hơn là dung môi không cực

Độ pan 
cực của 
dung môi

– NaCl thì :

• Tan tốt  trong nước

• Tan ít trong ethyl alcohol

• Không tan trong ether và benzene

ẢNH HƯỞNG CỦA BẢN CHẤT CHẤT TAN 
VÀ DUNG MÔI

Chất tương tự tan trong chất tương tự.



• Các chất không cực thì tan tốt trong
dung môi không cực hơn là các dung
môi có cực.

Độ pan 
cực của 
dung môi

– Benzene thì

• Không tan trong nước

• Tan trong ether.



Ảnh hưởng của nhiệt độ và áp suất

Khí  + dung môi ⇌ dung dịch Hcp<0 Hs<0

Hht < 0G= 0 P độ tan S
P

S
K ht 

T không đổi, áp 
suất riêng phần 
của khí tăng →S 
tăng 

Định luật 
Henry



EOS

T tăng → độ tan chất 
khí giảm

Khí  + dung môi ⇌ dung dịch Hht<0



Chất rắn  +  dung môi  ⇌ dung dịch Hht

Áp suất hầu như không ảnh hưởng đến độ tan của chất rắn 
ở đk bình thường.

Hht < 0 

T↑thì S↓

Hht>0 

T↑thì S↑

Khoảng 95% 
hợp chất ion có 
độ tan tăng theo 
nhiệt độ.



SỰ THAY ĐỔI TÍNH CHẤT NHIỆT ĐỘNG 
KHI TẠO THÀNH DUNG DỊCH

Ght =Hht -TSht

Khí +dm(l) = dung dịch(l)

Hht =Hcp (-)+Hsol(-)

-

<0

Sht= Scp(-) + Ssol (-) <0

Rắn + dm(l) = dung dịch (l)
Hht =Hcp (+)+Hsol(-) <0 hay>0

Sht= Scp(+) + Ssol (-) >0



Nồng độ dung dịch

a. Nồng độ phần trăm: %100
m

m
%C

i

i 


b. Nồng độ mol:

c. Nồng độ molan:
dmg1000

n
C ct

m 

d. Nồng độ phần mol: 



i

i
i

n

n
N

ddml1000

n
C ct

M 



CÂN BẰNG PHA
CÂN BẰNG DỊ THỂ

Cân bằng vật lý

• H2O(l) ⇌ H2O(h)  cân bằng lỏng - hơi

• H2O(r) ⇌ H2O(h)  cân bằng rắn - hơi

• H2O(r) ⇌ H2O(l)   cân bằng rắn - lỏng

Cân bằng hóa học

CaCO3(r) ⇌ CaO(r)  +  CO2(k)



GIẢN ĐỒ TRẠNG THÁI CỦA  H2O ( HỆ 1 CẤU TỬ)

Rắn

Lỏng

Hơi

VT

H

dT

dP

cp

cp




 H2O(l) ⇌ H2O(h) ; ΔH>0

T,ΔG=0     K= Pcb= f(t)

OC đường hóa hơi

O
A

CB

H2O(r) ⇌ H2O(h) ; ΔH>0

T,ΔG=0     K=Pcb= f(t)

OA đường thăng hoa

H2O(r) ⇌ H2O(l)  ; ΔH>0

T,ΔG=0    Ph/r = Ph/l = f(t)

OB đường nóng chảy

P(atm)

t(0C)

0,006

0,010C

KHÍ

220

3740C

O- là điểm ba của nước R L

K



ÁP SUẤT HƠI BÃO HOÀ CỦA CHẤT LỎNG 

NGUYÊN CHẤT

Lỏng Hơi
Bay hơi   H  >  0

Ngưng tụ H  <  0

T, G  = 0 Kp = (P)cb = P0

Áp suất hơi bão hoà  của chất lỏng là hằng số ở 
nhiệt độ xác định và tăng theo nhiệt độ

Pcb =P0(T)

P0(T)



Nhiệt độ sôi của bất cứ pha lỏng nào (nguyên 
chất hay dung dịch) cũng đều bắt đầu sôi ở nhiệt 
độ mà tại đó áp suất hơi bão hoà của nó bằng áp 
suất ngoài.

Đối với chất lỏng nguyên chất, khi áp suất ngòai 
không đổi,nhiệt độ sôi không thay đổi trong suốt 
quá trình sôi cho đến khi toàn bộ chất lỏng 
chuyển hết thành hơi.



ĐƯỜNG CONG CÂN BẰNG LỎNG - HƠI 
CỦA H2O

0 50 100 t (0C)

1,00

0,12

P(atm)

0,30 B’

B’’

LỎNG

HƠI

70

H2O(l) ⇌ H2O(h)

KT = P0(T)T, G  = 0

Ts

C



Nhiệt độ đông đặc của bất cứ pha lỏng nào 
(nguyên chất hay dung dịch) cũng đều bắt đầu 
đông đặc ở nhiệt độ mà tại đó áp suất hơi bão hoà 
trên pha lỏng bằng với áp suất hơi bão hoà trên 
pha rắn = P ngoài

Đối với chất lỏng nguyên chất, khi áp suất ngòai 
không đổi nhiệt độ đông đặc không thay đổi trong 
suốt quá trình đông đặc.



NHIỆT ĐỘ ĐÔNG ĐẶC CỦA NƯỚC 
NGUYÊN CHẤT

Rắn Lỏng

Hơi
OA

CB
P(atm)

t(0C)
Tđ =0,0000C

1,00

0,006

0,010C

Ts=1000C



Áp suất hơi bão hoà của dung dịch lỏng

Áp suất hơi bão hoà của dd là hơi cân bằng với 
dung dịch lỏng.

Áp suất hơi bão hoà của dd bằng tổng áp suất hơi 
bão hoà của tất cả các cấu tử có trong hệ. Pdd = Pi 

Áp suất hơi bão hoà của dd lỏng, loãng chứa chất 
tan không điện ly, không bay hơi chính là áp suất 
hơi bão hoà của dung môi trong dung dịch.



ÁP SUẤT HƠI BÃO HOÀ 
của dung dịch lỏng loãng phân tử chứa 

chất tan không điện ly không bay hơi

Lỏng (dm)                             Hơi(dm)Bay hơi   Hbh >  0

Ngưng tụ Hnt <  0

N1= Ndm =1

N1= Ndm <1 (dung dịch)

P0

P1
K= P1 / N1

K= P0

101 Npp 

N1 = 1 – N2

p1 = p0(1 – N2) = p0 – p0N2
 

00

10
2

p

p

p

pp
N







Định luật

RAOULT I



Áp suất hơi bão hòa của dung môi trong dung 
dịch luôn nhỏ hơn áp suất hơi bão hoà của dung 
môi nguyên chất ở cùng nhiệt độ . P1 <P0

P1 – áp suất hơi bão hoà của dd lỏng, loãng chứa chất 
tan không điện ly , không bay hơi cũng chính là áp 
suất hơi bão hoà của dung môi trong dung dịch

Dung môi 
ng chất

N2

N1

P1



Định luật Raoult II

mssss CkTTT
dmddphtu


mđđđđ CkTTT
ddphtudm


Hơi 
Tđ của dd

Tđ của dm Ts của dm

Tscủa dd

Lỏng

Rắn

Dung môi 
nguyên chất

TSTđ



Dung môi Tsôi (°C) Ks (0C/m) Tđđ  ( 
0C) Kđ  (

0C/m)

Water, H2O 100.0 0.52 0.00 1.86

Benzen, 
C6H6

80.1 2.53 5.5 5.12

Ethanol, 
C2H6O

78.4 1.22 -114.0 1.99

Carbon tetrachloride,

CCl4

76.8 5.02 -22 29.8

Chloroform, 
CHCl3

61.2 3.63 -63.5 4.68



Nhiệt độ sôi của dung dịch lỏng phân tử  cao 
hơn nhiệt độ sôi của dung môi nguyên chất

)dm(T)ddlpt(T ss 

)dm(T)ddlpt(T đđ 

Nhiệt độ đông đặc của dung dịch lỏng phân 
tử thấp hơn nhiệt độ đông đặc của dung môi 
nguyên chất

Tinh thể dung môi 

nguyên chất

Tđđ (H2O) >Tđđ (dd)



ẢNH HƯỞNG NỒNG ĐỘ CHẤT TAN ĐẾN Ts, Tđ

Rắn Lỏng

Hơi

O

A

CB
P(atm)

t(0C)

1,00

0,006

N2 ↑ P1 ↓

Ts ↑Tđ↓N2 ↑

 

00

10
2

p

p

p

pp
N









Nhận xét

• Đối với dung dịch chưa bão hoà, nhiệt độ sôi là nhiệt độ 
bắt đầu sôi,nhiệt độ đông đặc là nhiệt độ bắt đầu đông 
đặc.Trong quá trình sôi hay đông đặc do nồng độ dd tăng 
liên tục nên nhiệt độ sôi tăng liên tục, nhiệt độ đông đặc 
giảm liên tục.

• Khi dung dịch bão hoà, nhiệt độ sôi và nhiệt độ đông đặc 
mới là hằng số. Nhiệt độ đông đặc này gọi là nhiệt độ 
ơtecti, cả dm và chất tan đồng thời kết tinh tạo thành hỗn 
hợp ơtecti (hỗn hợp cơ học hai loại tinh thể )

 msss CkTT
ddphtu

100  mđđđ CkTT
ddphtu

0



Áp suất thẩm thấu 

Sự thẩm thấu và áp suất thẩm thấu

Định luật Van’t Hoff

RTCM

Ndm=1

Ndm<1

Màng bán thẩm



Nhận xét

Định luật Raoult và Van’t hoff chỉ đúng 
cho dd lỏng lý tưởng và các dd thực có 
nồng độ chất tan rất nhỏ (dd loãng)

Đối với dd thực (không lý tưởng) áp suất hơi riêng 
phần có thể có giá trị lớn hơn (sai lệch dương) hoặc 
bé hơn (sai lệch âm)so với giá trị tính theo đl Raoult.



Sự khác biệt của dd điện ly 
so với dd lỏng phân tử

Dung dịch điện ly dẫn điện

Dung dịch điện ly không tuân 
theo  định luật Raoult 

định luật Van’t Hoff



 '' ''

















đ

đ

s

s

T

T

T

T

P

P
i



DUNG DỊCH ĐIỆN LY

i là hệ số đẳng trương hay hệ số Van’t Hoff

số tiểu phân ch tan/dd đ ly (số ion ,số ph tử  không điện ly)

số phân tử chất tan hoà tan(=số tiểu pan c tan/ ddl p tử )
i=

m- số ion trong 1 phân tử (nguyên dương  2)

Dung dich điện ly 1< i  m   ; 

Dung dịch lỏng pan tử i = 1



Lỏng                       Hơi
Nguyên chất N2=0 ,    N1=1                                     P0

0

)pt(1o

0

2
p

pp

p

p
N





Dd lỏng pan tử, N2 →số tp chất tan =N2

Dd điện ly , N2 →i.N2  
0

)dly(10

0

2
p

pp

p

'p
iN







Cmi.cm
mss Cik'T mđđ Ck.i'T 

CM (mol/l)i.cM RTC.i' M



Trong cùng điều kiện  Po> P1(ptử) > P1’(đly)

Rắn

Lỏng

Hơi

O

A

C

BP(atm)

t(0C)

Ts(dm)<Ts(pt)<T’s(đl)T’đ(đl)<Tđ(pt)<Tđ(dm)

Ts(dm ngchất) < Ts(dd ptử) < T’s(dd đly)

Tđ(dm ngchất) >Tđ(dd phtử) > T’đ(dd đly)

 (dd phtử ) < ’ (dd đly)



SỰ ĐIỆN LY 

Quá trình Hydrat hoá MA
(có cực )
NaCl, HCl,
CH3COOH..

(m+n) H2O 
(có cực)

M+.nH2 O  +  A- .mH2 O

Trong dung dịch không có ion tự do

mà chỉ có ion bị hydrat hóa

QUÁ TRÌNH HYDRAT HOÁ 

Hhy < 0  và   Shy< 0



Đa số các muối điện ly hoàn toàn.
Muối điện ly kém : muối axit (H+); 
muối baz (OH-) ; muối phức.

Hợp chất ion  quá trình phân ly các ion

NaCl(r)  + (n+m) H2O   =   Na+ .nH2O  + Cl- mH2O

Trong dd không còn phân tử NaCl



Hợp chất cộng hoá trị có cực  quá trình ion hoá.

Nhiều hợp chất CHT phân cực mạnh  điện ly hoàn toàn

HCl (dd) + H2O   =   H3O
+(dd) +  Cl-(dd)

Trong dung dịch không còn phân tử HCl

H+ …Cl-  H+ …Cl-  H+ (dd)  +  Cl- (dd)

Kiến trúc có cực     Kiến trúc ion

Nhiều hợp chất CHT phân cực yếu  điện ly không hoàn toàn

H2S (dd) + 2H2O ⇌ S2- (dd)   + 2H3O
+ (dd)

Trong dung dịch  còn phân tử H2S



Nếu chất tan có nhiều kiểu liên kết hoá học khác 

nhau thì quá trình phân ly theo trật tự sau:

NaHSO4 (dd)     =    Na+ (dd)  + HSO4
-(dd)

HSO4
- (dd)+ H2O  ⇌ H3O

+ (dd)  +  SO4
2- (dd)

1 . Liên kết ion (điện ly hoàn toàn )

 2 .Cộng hoá trị phân cực mạnh (không hoàn toàn)

Sự phân ly không xảy ra cho những lk cộng hoá 
trị không phân cực



Độ điện ly 

số phân tử phân ly thành ion

Tổng số phân tử hoà tan trong dung dịch

1m

1i






=

0    1   =0 dd lỏng phân tử

 =1 điện ly hoàn toàn

Công thức xác định độ điện ly 





   1m1
n

nnmn
i 




n- số mol chất tan hoà tan

n- số mol chất tan điện ly (n - n) số mol chất 
tan không điện ly

nm - số mol ion

)(

)(

0 bandauc

phanlyc




Các yếu tố ảnh hưởng đến độ điện ly 

Bản chất chất tan và dung môi

Dung môi có cực yếu  nhỏ

Dung môi có cực mạnh  lớn

Nồng độ dung dịch 

C giảm thì  tăng

C 0 thì  1

Nhiệt độ tăng thường  tăng



Quy ước đánh giá độ điện ly 

Trong dd nước 0,1N  ở 250C.

 > 30%  chất điện ly mạnh

3%<  < 30%  chất điện ly trung bình

 < 3%  chất điện ly yếu



CÂN BẰNG TRONG DD CHẤT ĐIỆN LY YẾU

AmBn(dd) mAn+(dd)  +  nBm-(dd)
Qt ion hoá

Qt phân tử hoá

Hằng số điện ly

   
 nm

nmmn

BA

B.A
K





Hằng số điện ly  là hs cân bằng của qt điện ly nên là đlg đặc 
trưng cho mỗi chất điện ly và dung môi, phụ thuộc vào nhiệt độ.

Axit – hsđly ký hiệu Ka

Baz – hsđly ký hiệu Kb

Đặc trưng cho cường độ 

Axit - base

Trong dd nước: Ka,Kb < 10-4  axit yếu, base yếu

Biểu thức của 
đl tác dụng 
khối lượng



QUAN HỆ GIỮA K và 

AB (dd)  A+ (dd)  +  B-(dd)

Ban đầu C0

Điện ly C0 C0 C0

Cân bằng C0(1 - ) C0 C0

Hằng số điện ly:








1

C

C

C.C
K

2
0

AB

BA

Khi  << 1 : (1 - )  1→
(thường  <0,05)

0C

K


Biểu thức toán 
học của đl pha 
loãng Ostwald



AXIT - BASE YẾU ĐA BẬC

Hằng số điện ly các bậc giảm dần theo trật tự sau:           
K1>K2 >K3 >K4…

Hằng số điện ly chung :      K=K1.K2.K3.K4…

Trong thực tế thường chỉ chú ý đến sự phân ly bậc thứ nhất

Muối 

Đa số muối thuộc loại điện ly mạnh: KCl, NaF…

Các muối điện ly kém : muối axit (H+),muối baz(OH-),muối phức.



HẰNG SỐ ĐIỆN LY CỦA CÁC AXIT ĐA BẬC



Na2HPO4 (dd)  =    2Na+ (dd)  +     HPO4
-(dd)

HPO4
- (dd)       H+ (dd)  +       PO4

- (dd)

K3[Fe(CN)6](dd)  =  3K+ (dd)   +  [Fe(CN)6]
3-(dd)

[Fe(CN)6]
3-(dd)    Fe3+ (dd) +   6CN- (dd)

  
 




3
6

63

kb
)CN(Fe

CNFe
K

Hằng số không bền của phức

 
  63

3
6

kb

b
CNFe

)CN(Fe

K

1
K





Hằng số bền của phức

Fe3+ (dd) +   6CN- (dd)     [Fe(CN)6]
3- (dd)



ỨNG DỤNG:
Sắp các dd axit sau đây theo trật tự có [H+] tăng dần

Dung dịch Ka1 Ka2 Ka3

HCl  0,1M 

H3PO4 0,1M 7,5.10-3 6,2.10-8 4,8.10-13

H2SO4 0,1M  1,2.10-2

HCl 0,2M 

CH3COOH 0,1M 10-4,75

HCN 0,1M 10-9,3



ỨNG DỤNG:
Sắp các dd axit sau đây theo trật tự có [H+] tăng dần

Dung dịch Ka1 Ka2 Ka3

HCl  0,1M 

H3PO4 0,1M 7,5.10-3 6,2.10-8 4,8.10-13

H2SO4 0,1M  1,2.10-2

HCl 0,2M 

CH3COOH 0,1M 10-4,75

HCN 0,1M 10-9,3

• HCN 0,1M < CH3COOH 0,1M < H3PO4 0,1M <  
HCl 0,1M < H2SO4 0,1M < HCl 0,2M



Cân bằng trong dung dịch  chất điện ly khó tan và 
tích số tan.

 
  ddddr ClAgAgCl AgClClAg

TCCK   .

     
  m

dd
n
ddrnm nBmABA

n

B

m

ABA mn
nm

CCT 

000 ln STHTRTG
nmBA 

Tích số tan của một chất phụ thuộc:

Bản chất của dung môi và chất tan

 Nhiệt độ



Điều kiện hoà tan và kết tủa của chất đ ly khó tan.

Chất điện ly sẽ kết tủa 

Chất điện ly sẽ tan 

   
nmBA

nmmn TBA  .

     
  m

dd
n
ddrnm nBmABA


     


nmnm BA

nmmn

BA T

BA
RT

T

Q
RTG 



 lnln

Dung dịch bão hòa

   
nmBA

nmmn TBA  .

   
nmBA

nmmn TBA  .



ỨNG DỤNG: Trường hợp nào có xuất hiện kết tủa

1)100ml dd NaCl 2.10- 4 M + 100ml dd AgNO3 2.10- 3 M.

Cho biết TAgCl = 10-10 ở 250C

2) 200ml dd CaCl2 5.10- 4 M + 800ml dd Na2CO3 1,25.10- 4 M.

Cho biết TCaCO3 = 10-8 ở 250C

3) 20ml dd K2CrO4 1,2.10- 4 M + 100ml dd AgNO3 1,2.10- 4 M.

Cho biết TAg2CrO4 = 2.10-12 ở 250C

[Ag+].[Cl-]=10-3.10-4 = 10-7 > T  xuất hiện kết tủa

[Ca2+].[CO3
2-]=10- 4.10-4 = 10-8 = T  dd bão hòa

[Ag+] 2.[CrO4
2-]= (10-4)2 .2.10-5 = 2.10-13 < T dd chưa bão hòa



ỨNG DỤNG: ion kl nào cho kết tủa trước nhất? 
Ion kl nào cho kết tủa sau cùng?

• Thêm dần dd Na2SO4 vào dd chứa các ion kl : Ag+ , 
Ba2+, Ca2+, Pb2+, Sr2+ có nồng độ đầu bằng nhau 0,01M 

Chất Ag2SO4 BaSO4 CaSO4 PbSO4 SrSO4

T 10-5 10--10 10-6 10-8 10-7

Ba2+ cho kết tủa trước

Ag+ cho kết tủa sau cùng

[ SO4]        10-1          10-8         10-4 10-6 10-5



Tích số tan và độ tan của chất điện ly khó tan.

     
  m

dd
n
ddrnm nBmABA

S[mol/l] mS          nS

 nm
nm

BA

nm

T
S nm

   
 nmnm

nm

n

B

m

ABA

Snm

nSmS

CCT mn
nm





 

Độ tan trong 
nước



Ảnh hưởng của các ion trong dung dịch đến 
độ tan của chất điện ly khó tan.

Thêm ion cùng loại:
[An+ ]=X >>S

     
  m

dd
n
ddrnm nBmABA

S[mol/l] mS                nS

S’[mol/l]     mS’+X≈X nS’

Trong nước

    nmnm

BA nSXnSmST
nm

)'.(. 

→     S’ << S
Khi có mặt ion cùng loại độ tan sẽ giảm nhiều



ỨNG DỤNG: Tính độ tan của AgI trong nước (S) 
và trong dd KI 0,1M (S’).Cho  TAgI- 10-16

Trong nước

]/[10
1.1

8

11
lmol

T
S

AgI 

Trong dd KI 0,1M       AgI  (r )  Ag+ (dd)       +   I- (dd)

S’                  S’+0,10,1        
TAgI+ = 0,1.S’ = 10-16            S’ = 10-15  

Độ tan giảm đi 107 lần



Sự ion hóa và tích số ion của nước

Độ dẫn điện của H2O = 5,54.10-18-1.cm-1

H2O + H2O  H3O
+ + OH-

14
3n 10]OH][OH[K  

pH = -lg[H3O
+]

pOH = -lg[OH-]

pK = -lgK

pKn = pH+ POH = 14



Chỉ số pH và môi trường dd

 Trong nước nguyên chất và môi trường trung tính

[H3O
+] = [OH-] = 10-7 pH = 7

 Trong dung dịch axit có môi trường axit

[H3O
+] > [OH-] pH < 7

 Trong dung dịch baz có môi trường baz

[H3O
+] < [OH-] pH > 7



Các phương pháp đo pH cho các dd nước

(a) Giấy đo pH (định tính)     (b) Máy đo pH(định lượng)



ỨNG DỤNG:
Tính pH các dd sau đây 

Dung dịch K1 K2 pH

HCl  0,1M 

H2CO3 0,1M 10-6,52 10-10,32

CH3COOH 0,1M 10-4,75

NaOH 0,1M 

NH4OH 0,1M 10-4,76

NaOH 10-9 M 



Dung dịch K1 K2 pH

HCl  0,1M  1

H2CO3 0,1M 10-6,52 10-10,32 3,76

CH3COOH 0,1M 10-4,75 2,9

NaOH 0,1M  13

NH4OH 10-4,76 11,12

NaOH 10-9 M  7



CÂN BẰNG ION TRONG DUNG DỊCH AXIT BAZ

a. Thuyết cổ điển của Arrhenius

b. Thuyết proton Bronsted



Thuyết cổ điển của Arrhenius

Axit: chất điện ly cho ion H3O
+ trong nước

Baz: chất điện ly cho ion OH- trong nước

HCl(dd) +H2O(l) H3O
+(dd) + Cl-(aq)

HNO3(dd)+H2O(l) H3O
+(dd) + NO3

-(aq) 

NaOH (dd)       =        Na+ (dd)   + OH- (dd)



Thuyết proton Bronsted

Axit :cho proton HA  H+ + A-

Baz: nhận proton: B + H+  BH+

Các cặp axit – baz liên hợp: HA/A- , BH+ /B

HA +   B  A- +   BH+

Phản ứng giữa axit và baz là pư trao đổi proton(H+)
giữa axit của 1cặp axit- baz liên hợp này với 1baz
của 1 cặp axit-baz liên hợp khác.



Phản ứng giữa các cặp axit baz liên hợp

Acid +          Base Base +       Acid

Cặp liên hợp

Cặp liên hợp

Reaction 1        HF +        H2O F– +              H3O
+

Reaction 2    HCOOH +         CN– HCOO– +  HCN

Reaction 3        NH4
+ +         CO3

2– NH3 +    HCO3
–

Reaction 4     H2PO4
– +         OH– HPO4

2– +    H2O

Reaction 5      H2SO4 +        N2H5
+ HSO4

– +   N2H6
2+

Reaction 6      HPO4
2– +        SO3

2– PO4
3– +  HSO3

–



Dự đoán axit, baz Bronsted

Axit – là chất phải chứa H+

Phân tử trung hoà : HCl, HNO3, HF….

Cation có chứa H+ : NH4
+

Cation kim loại trong nước : Fe2+(aq) ; Al3+(aq)..

Anion có chứa H : HSO4
- , H2PO4

- ….



Al(H2O)6 Al(OH)(H2O)5 + H+3+ 2+

Al(H2O)6 +H2O (l)                    Al(OH)(H2O)5 + H3O
+3+ 2+

Al3+(aq) bị thuỷ phân



Baz Bronsted - chất có dư mật độ điện tích âm

Anion: Cl-, NO3
-, SO4

2-, PO4
3-….

Phân tử cộng hoá trị phân cực : NH3 , H2O….

MgCl2 (dd), Al(NO3)3 (dd) , Fe2(SO4)3, CH3COONa(dd)

Trong dd nước: cation muối là axit Bronsted,

anion của muối là baz Bronsted



Chất lưỡng tính- chất vừa có khả năng cho H+ vừa 
có khả năng nhận H+.

Các hợp chất có chứa H thường là chất lưỡng tính

Chất trung tính là chất không có khả năng cho và 
nhận H+



ỨNG DỤNG. Tiểu phân nào là axit, baz, trung tính , 
lưỡng tính theo thuyết Bronsted.
F- ;  S2- ;  HS- ;  Ag+ (aq) ;   Fe2+ (aq) , Na+ (k); H2O
NH3 ;  NH4

+ ; CH3COOH ; CH3NH3
+ .

AXIT BAZ LƯỠNG TÍNH TRUNG TÍNH



ỨNG DỤNG. Tiểu phân nào là axit, baz, trung tính , 
lưỡng tính theo thuyết Bronsted.
F- ;  S2- ;  HS- ;  Ag+ (aq) ;   Fe2+ (aq) , Na+ (k); H2O
NH3 ;  NH4

+ ; CH3COOH , CH3NH3
+ .

AXIT BAZ LƯỠNG TÍNH TRUNG TÍNH

Ag+ (aq) F- HS- Na+ (k)

Fe2+ (aq) S2- H2O

NH4
+ NH3

CH3NH3
+ CH3COOH



Dung môi proton hoá
 Là hợp chất cộng hoá trị phân cực có chứa H nên có 

khả năng trao đổi proton (chất lưỡng tính)

Thường tạo lk H2 nên Tsvà  Tnc cao

Có tính phân cực mạnh nên có khả năng hoà tan 
nhiều chất (có cực).

Có thể tự ion hoá một phần khi ở trạng thái lỏng.

Hằng số cân bằng gọi là hằng số tự proton hoá Kd



H2O +  H2O  H3O + OH- ;kn= [OH-][H3O
+]=10-14

NH3 + NH3  NH2
- +NH4

+ ; kd [NH2
-][NH4

+]=10-22 ở 33,40C

HD + HD  D- + H2D
+ Kd = [D-][H2D

+]



Sự điện ly của axit và baz trong nước 
là kết quả của pư trao đổi H+ giữa axit và  baz với dung môi.

Axit: HA +   H2O  A- +   H3O
+

  
 HA

AOH
K 3

a





 Baz: B +   H2O  BH+ +   OH-

  
 B
OHBH

Kb





Ka càng lớn thì tính axit càng 
mạnh

Kb càng lớn thì tính baz 
càng mạnh

(Ka(HA)>KH20)

(Kb(B) > KH20)



 Đối với cặp axit – baz liên hợp:

HA + H2O  A- + H3O
+ ][

]][[ 3
)(

HA

AOH
K HAa





A-+ H2O  HA + OH-

][

]][[
)( 





A

OHHA
K

Ab

nAbHAa KOHOH
A

OHHA
x

HA

AOH
KK  





 ]][[
][

]][[

][

]][[
3

3

)()(

pKa + pKb = pKn = 14

Axit càng mạnh (Ka↑) thì baz liên hợp là baz yếu(Kb↓)

Axit càng yếu(Ka↓)thì baz liên hợp là baz mạnh (Kb↑)

Ka.Kb =   Kn



HẰNG SỐ ĐIỆN LY CỦA CÁC BASE YẾU



TÍNH HẰNG SỐ ĐIỆN LY CỦA BASE LIÊN HỢP ở 250C



HẰNG SỐ ĐIỆN LY CỦA CÁC AXIT YẾU VÀ BASE LIÊN HỢP
ở 250C



H2O +  H2O  H3O
+ + OH- ;kn= [OH-][H3O

+]=10-14

• H3O
+/ H2O : Kb (H2O)= 10-14  Ka(H3O

+)=1

• H2O / OH- :  Ka( H2O) = 10-14  Kb(OH-)= 1



HiỆU ỨNG SAN BẰNG CỦA DUNG MÔI

HA + H2O A- +  H3O
+ H3O

+ là ax mạnh nhất trong dd

HA + H2O  A- +  H3O+ H3O+ là ax mạnh nhất trong dd

Trong dung môi H2O : H3O
+ là axit mạnh nhất, 

OH- là baz mạnh nhất

Trong dung môi NH3 : NH4
+ là axit mạnh nhất

NH2
- là baz mạnh nhất

Trong dung môi HD : H2D
+ là axit mạnh nhất

D- là baz mạnh nhất



Dung môi có AP↑ thì tính axit của chất tan tăng
tính baz của chất tan giảm

• Trong nước, CH3COOH là axit yếu

• Trong NH3 , CH3COOH là axit mạnh

Dung môi có AP↓ thì tính axit của chất tan giảm
tính baz của chất tan tăng

HNO3 +  HF (dm)    H2NO3 + + F-

Trong dung môi HClO4 không chất nào thể hiện tính axit

NH4OH là baz yếu trong dung môi nước
NH4OH là baz mạnh trong dung môi axit acetic



Hằng số điện ly của các axit và base yếu 
ở 250C



CHƯƠNG VII

CHIỀU PHẢN ỨNG HÓA HỌC KHÔNG 
THAY ĐỔI TRẠNG THÁI OXYHÓA

TRONG DUNG DỊCH ĐIỆN LY



ĐIỀU KIỆN CHO PHẢN ỨNG MỘT CHIỀU

aA +  bB ⇌ cC +  dD












b
B

a
A

d
D

c
C

TT
CC

CC
RTGG ln0

Nếu (∆GT )pư < 0 : phản ứng xảy ra theo chiều thuận.

Phản ứng sẽ xảy ra nếu sản phẩm phản ứng :

Chất kết tủa

Chất điện ly yếu

Chất bay hơi 

∆GT < 0



Dựa vào (∆G0
298)pư dự doán chiều hướng 

diễn ra của phản ứng trong thực tế

• (∆G0
298)pư < - 40kJ : tự phát hoàn toàn theo chiều

thuận (Kt  )

• (∆G0
298)pư > +40kJ : phản ứng không tự xảy ra theo

chiều thuận.

• - 40kJ < (∆G0
298)pư< +40kJ : phản ứng thuận nghịch 



HẰNG SỐ CÂN BẰNG

j
sanpham

i
chatdau

CB

j

i

K

K
K






CuS(r)  +  2H+ (dd) ⇌ Cu2+ (dd)    +  H2S (dd)

TcuS
Ka1.Ka2 (H2S)

8,28

2

10
)(.

21


SHKK

T
K

aa

CuS

∆G0
298= +164,328kJ > +40 kJ 

Tự phát hoàn toàn theo chiều nghịch



CH3COOH (dd)+ NaOH(dd)                   CH3COONa(dd) + H2O

CH3COOH (dd)+ OH- (dd)                           CH3COO- (dd) + H2O

H thuỷ phan >0

H trung hoà <0

Phản ứng thủy phân  là phản ứng nghịch của pư trung 
hoà.

Phản ứng trung hòa và thủy phân  là pư axit –
baz  Bronsted.

AXIT BAZ MUỐI NƯỚC



PHẢN ỨNG TRUNG HÒA 
GIỮA AXIT MẠNH VÀ BAZ  MẠNH

HA (dd) + MOH(dd) = MA(dd) + H2O

Ka(HA) = Kb(A-) = 10-14/Ka(HA) = 0 < KH2O= 10-14

A- không bị thủy phân 

Kb(MOH)=Ka(M
+)=10-14 / Kb(MOH)= 0 < KH2O =10-14

M+ không bị thủy phân

MUỐI (MA) được tạo thành từ axit mạnh (HA) và 
baz mạnh (MOH) thì không bị thủy phân . 

tạo môi trường trung tính pH = 7



PHẢN ỨNG TRUNG HÒA 
GIỮA AXIT VÀ BAZ CÓ ÍT NHẤT 1 CHẤT YẾU

HA (dd) + MOH(dd) ⇌ MA(dd) + H2O

NH4
+ (aq) +  H2O  NH3 (aq)  +    H3O

+

CH3COO- + H2O  CH3COOH + OH-

Nếu Ka(HA) < 1 Kb(A-)=10-14/Ka(HA) > KH2O= 10-14

Anion muối (A-) bị thủy phân  [OH-] tăng  pH>7

Nếu Kb(MOH)<1 Ka(M+)=10-14/Kb(MOH)>KH2O= 10-14

Cation muối (M+)  bị thủy phân  [H+] tăng  pH<7



M+ (axit mạnh hơn nước) + A- (baz yếu hơn nước)

(M+ +H2O  pH < 7)

M+ (axit yếu hơn nước) + A- (baz mạnh hơn nước )   

( A- + H2O  pH >7 )

M+ (axit mạnh hơn nước) + A- (baz mạnh hơn nước) 
Nếu :   Ka (M+) > Kb(A-)  pH <  7

Ka (M+) < Kb(A-)   pH > 7
Ka (M+)  Kb(A-)   pH  7



Muối không tp Cation tp

(Axit)

Anion tp

(Base)

pH

CH3COONH4

AlCl3
FeCl2
KClO4

Na2S

NaF

NaBr

NH4CN

NH4F

pKb (NH3) = 4,76; pKa (CH3COOH) = 4,75;
pKa (HCN)=9,2; pKa(HF) = 3,18



Muối không tp Cation tp

(Axit)

Anion tp

(Base)

pH

CH3COONH4 NH4
+ CH3COO- 7

AlCl3 Al3+ <7

FeCl2 Fe2+ <7

KClO4 Không 7

Na2S S2- >7

NaF F- >7

NaBr Không 7

NH4CN NH4
+ CN- >7

NH4F NH4
+ F- <7

pKb (NH3) = 4,76; pKa (CH3COOH) = 4,75;
pKa (HCN)=9,2; pKa(HF) = 3,18

K<K

K>K

K≈K  



HA (dd) + MOH(dd)

Hthuỷ phan >0

Số phân tử muối hoà tan

số phân tử muối thuỷ phân

MA (dd) + H2O

HẰNG SỐ THỦY PHÂN & ĐỘ THỦY PHÂN

Htrung hoà <0

HẰNG SỐ THỦY PHÂN Kt:
Hằng số cân bằng của quá trình thuỷ phân 

Độ thuỷ phân h =  1



Muối chỉ có anion bị thủy phân   PH >7

 Sự thủy phân: A- +   H2O    ⇌ HA + OH- (Ka=KHA)

Cm(1-h) Cmh Cmh

)(  AK
K

K
K b

a

n
t

  
 

 
 

2
m

2
m

m

2

m
t hC

h1

hC

h1C

hC

A

OHHA
K 











ma

n

m

t

CK

K

C

K
h 

Hằng số thủy phân:

Độ thủy phân:



Muối chỉ có cation bị thủy phân pH<7

Sự thủy phân:    M+ +   H2O    ⇌ MOH + H+   (Kb=Kb(MOH) )

Cm(1-h) Cmh Cmh

)(  MK
K

K
K a

b

n
t

  
 

 
 

2
m

2
m

m

2

m
t hC

h1

hC

h1C

hC

M

HMOH
K 











mb

n

m

t

CK

K

C

K
h 

Hằng số thủy phân:

Độ thủy phân:



Muối có cả cation và anion đều bị thủy phân

Sự thủy phân:  M+          +  A- +  H2O ⇌ HA +  MOH
Cm(1-h) Cm(1-h) Cmh Cmh

(Ka=Ka(HA)  ; Kb = Kb(MOH))

ba

n
t

KK

K
K 

  
  

 
   

2

2

2

22
m

2

m
t h

h1

h

h1C

hC

AM

MOHHA
K 









ba

n
t

KK

K
Kh 

Hằng số thủy phân:

Độ thủy phân:



NHẬN  XÉT

Hằng số thuỷ phân Kt phụ thuộc vào :

Bản chất của muối và nhiệt độ 

Tăng nhiệt độ  Kt tăng

Độ thuỷ phân h phụ thuộc vào:
Ka và Kb của axit và baz liên hợp với các ion của  

muối, được tạo thành trong qt thuỷ phân,chúng có giá 
trị  càng nhỏ thì độ thuỷ phân càng tăng.

Cm càng nhỏ thì độ thuỷ phân tăng (trừ muối có cả 
cation và anion đều bị thủy phân  )

Nhiệt độ tăng thì độ thuỷ phân tăng  (H  thuỷ phân >0 )



MUỐI 1 So sánh MUỐI 2

AlCl3 0,1M

500C

Kt1        Kt2

h1            h2

AlCl3 0,2M

250C

NH4F 0,1M

250C

Kt1        Kt2

h1            h2

NH4F 0,01M 

250C

CH3COONa 0,1M

250C

Kt1        Kt2

h1            h2

CH3COONa 0,01M

250C

AlCl3 0,1M

250C

Kt1        Kt2

h1            h2

MgCl2 0,1M

250C

NaF 0,1M

250C, 

Ka(HF) = 10-3,2

Kt1        Kt2

h1            h2

CH3COONa 0,1M

250C

Ka(CH3COOH)=10-4,75

FeCl3 0,1M

250C

Kt1        Kt2

h1            h2

FeCl3 0,01M

250C



MUỐI 1 So sánh MUỐI 2

AlCl3 0,1M

500C

Kt1    > Kt2

h1       > h2

AlCl3 0,2M

250C

NH4F 0,1M

250C

Kt1    = Kt2

h1      = h2

NH4F 0,01M 

250C

CH3COONa 0,1M

250C

Kt1    = Kt2

h1       < h2

CH3COONa 0,01M

250C

AlCl3 0,1M

250C

Kt1     > Kt2

h1       > h2

MgCl2 0,1M

250C

NaF 0,1M

250C

Ka(HF) = 10-3,2

Kt1   < Kt2

h1      < h2

CH3COONa 0,1M

250C 
Ka(CH3COOH)=10-4,75

FeCl3 0,1M

250C

Kt1    = Kt2

h1       < h2

FeCl3 0,01M

250C


