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10.1 Các dd axit, baz, muối trong nước và
đặc điểm của chúng

• Không tuân theo các định luật Raoul, Van’t Hoff
về áp suất thẩm thấu (π), độ giảm áp suất hơi bảo
hòa (P), độ tăng nhiệt độ sôi và độ hạ nhiệt độ
đông đặc (t). Các đại lượng (P,t) luôn luôn
lớn hơn so với tính toán của định luật đó.

• Để áp dụng được các định luật trên phải đưa
thêm hệ số điều chỉnh i gọi là hệ số Van’t Hoff

• Các dung dịch này dẫn điện được điều này chứng
tỏ trong dung dịch có chứa ion mang điện
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10.2 Sự điện ly và các thuyết điện ly

• 10.2.1 Thuyết điện ly của Arrhenius:
Ngay sau khi hòa tan trong nước các axit, bazơ , muối
phân ly thành những ion dương (cation) và ion âm
(anion)

HCl = H+ + Cl-

NaOH = Na+ +     OH-

NaCl = Na+ + Cl-

Quaù trình phaân töû phaân ly thaønh ion ñöôïc goïi laø söï ñieän
ly, coøn chaát phaân ly thaønh ion trong dung dòch (hoaëc
khi ñun noùng chaûy) ñöôïc goïi laø chaát ñieän ly.
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• Do sự điện ly này mà số tiểu phân trong dung
dịch chất điện ly cao hơn nhiều so với dd chất tan
không điện ly. Vì vậy hệ số điều chỉnh Van’t
Hoff luôn luôn lớn hơn 1 và giải thích được tại
sao dd của chúng dẫn điện

• Nhược điểm của thuyết là chưa nói đến vai trò
của dung môi, chưa nói đến tương tác của của
các tiểu phân trong dung dịch, ông cho rằng phân
tử phân ly thành ion tự do
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10.2.2 Thuyết điện ly của Kablucov-
Cơ chế điện ly

• Kablukov là người đầu tiên
đưa ra giả thuyết về sự
hydrat hóa ion

Sự điện ly là sự phân ly của
các chất tan dưới tác dụng
của các tiểu phân dung môi
thành những ion hydrat hoá

• Cơ chế của sự điện ly
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10.3 ĐỘ ÑIEÄN LY-PHÂN LOẠI CHẤT ĐIỆN LY

10.3. 1 Phân loại
 Chaát ñieän ly maïnh khi hoøa tan vaøo nöôùc taát caû caùc
phaân töû cuûa chuùng phaân ly hoaøn toaøn thaønh ion.
Ví duï: Caùc axít maïnh, caùc bazơ maïnh vaø ñaïi ña soá muoái
trung tính.

 Chaát ñieän ly yeáu khi hoøa tan vaøo nöôùc chæ coù moät soá
naøo ñoù caùc phaân töû phaân li thaønh ion.
Ví duï: Caùc axít höõu cô, axít voâ cô yeáu (CH3COOH, HCN,
H2CO3,..) caùc bazơ voâ cô yeáu (NH4OH…), bazơ höõu cô
(amin…), moät soá muoái axít (NaHCO3, …). vaø muoái bazơ
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DungDung ddịịchch điđiệệnn lyly

-
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DungDung ddịịchch khôngkhông điđiệệnn lyly
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1 Khái niệm: Ñoä ñieän ly  laø tæ soá giöõa soá mol chaát đã ñieän ly
thành ion (n) trên toång soá mol chaát hoøa tan (no)

10.3.2 Ñoä ñieän ly ( ) hay % ion hoùa

0n
n



77,2K2SO40,0001HCN
76,5MgCl21,4CH3COOH
86,2KCl9HF
1,4NH4OH50H2C2O4

77Ba(OH)260H2SO4

90KOH92,6HCl
 (%)Dung dòch (%)Dung dòch

Ñoä ñieän ly cuûa moät soá dd 0,1N
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2. Các yếu tố ảnh hưởng đến độ điện ly 

Độ điện ly phụ thuộc vào:
• Bản chất của chất tan
• Bản chất của dm: dm càng phân cực, tác dụng ion

hóa càng lớn
• Nồng độ chất điện ly: nồng độ càng giảm,  càng

tăng, nồng độ càng tăng  càng giảm
• Nhiệt độ: ảnh hưởng của nhiệt độ phức tạp, tuy

nhiên trong nhiều trường hợp,trong những khoảng
nhiệt độ nhất định, độ điện ly tăng khi tăng nhiệt
độ
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3.Cách xác định độ điện ly

a) Đo độ dẫn điện đương lượng của dung dịch điện ly 
Độ dẫn điện đương lượng là độ dẫn điện của dd chứa 1
đương lượng gam chất tan chất điện ly đặt giữa 2 điện
cực cách nhau 1cm.

+ Độ dẫn điện đương lượng tỉ lệ thuận với số ion tạo thành
trong dung dịch do đó nó tỉ lệ với độ điện ly của dung
dịch = k

+ Khi dd pha vô cùng loãng thì  =1 nên k =  

Vậy  = (/   ).100%
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Cách tính độ điện ly

b) Dựa vào hệ số Van’t Hoff
Giả sử hòa tan n0 phân tử chất điện ly có độ điện
ly .

Nếu từ 1 phân tử chất điện ly tạo thành ν ion

Vậy số phân tử được điện ly là n0 và cho ν.n0.
ion, còn lại (n0- n0 ) phân tử chưa điện ly.

Do đó i  = (ν n0 + n0- n0 )/n0

=  (ν-1) + 1

hay  = ( i-1)/ (ν -1)
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10.4 Cân bằng trong dd điện ly yếu và hằng số điện ly

• Hòa tan dd chất điện ly yếu

AmBn mAn+ + nBm-

• K =
[An+]m[Bm-]n

[AmBn]
K là hằng số điện ly hay hằng số ion hóa

Giá trị của K chỉ phụ thuộc vào bản chất của chất điện ly,dm và t0

+Nếu hợp chất điện ly ra 2 ion (axit axetic, HCN…)

+ Nếu  <<1 ta có 1- 1





1

2

CK

C
K


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• Đối với những chất điện ly yếu AmBn có m hoặc n lớn
hơn 1 như axit hoặc bazơ đa bậc, sự phân ly xãy ra theo
từng bậc và mỗi bậc có hằng số phân ly đặc trưng.

• Ví dụ axit cacbonic H2CO3

H2CO3 + H2O H3O+ + HCO3
- Ka1

Ka1 =
H3O+ HCO3

-

H2CO3 H2O
Ka1 =

H3O+ HCO3
-

H2CO3

HCO3
- + H2O H3O+ + CO3

-2 Ka2

Ka2 =
H3O+ CO3

-2

HCO3
-
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• Do đó

H2CO3 +2H2O 2H3O
+ +CO3

-2 Ka

Ka=
H3O

+ CO3
-2

H2CO3

2

=Ka1xKa2

Như vậy nếu sự điện ly của các axit- bazơ đa bậc thì hằng
số điện ly của hợp chất bằng tích các hằng số điện ly của
các bậc

Hằng số điện ly: bậc 1 > bậc 2 > bậc 3
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10.5 Cân bằng trong dd chất điện ly mạnh và hoạt độ
• Trong dd nước, các chất điện ly mạnh thực tế phân ly

hoàn toàn

AmBn = mAn+ + nBm-

• Bằng chứng

+ Các dd chất điện li mạnh mặc dù ở dd rất loãng cũng
không tuân theo định luật tác dụng khối lượng. Thực
nghiệm cũng chứng minh trong dung dịch nước của chất
điện ly mạnh không tồn tại các phân tử trung hòa tự do.

+ Tuy nhiên thực nghiệm cũng cho thấy độ điện ly không
bao giờ bằng 1 (<1) và tương tự như dd điện ly yếu, nó
tăng lên khi pha loãng và bằng 1 cho đến khi vô cùng
loãng.
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• Debye và Hucken đã giải thích hiện tượng này là
do có sự phân ly hoàn toàn, nồng độ ion lớn, nên
có lực hút, đẩy giữa các tiểu phân trong dd (sự
solvat hóa, tạo cặp ion…) nên có 1 số tính chất
tương tự như dd chất điện ly yếu

• Như vậy nếu pha loãng thì tính chất của nó sẽ
thay đổi theo chiều hướng giống như độ điện ly
tăng lên (mặc dù không phải như vậy)
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• Do đó người ta gọi độ điện ly của chất điện ly mạnh là
độ điện ly biểu kiến

• Lewis đưa ra khái niệm nồng độ biểu kiến hay hoạt độ
thay cho khái niệm nồng độ thông thường và ký kiệu là a

• Giữa hoạt độ a và nồng độ C có mối liên hệ
a  = f.C

f gọi là hệ số hoạt độ, nó phụ thuộc vào bản chất của chất
điện ly và nồng độ của dd

 Nếu thay a cho nồng độ thì áp dụng được định luật tác
dụng khối lượng

K=
am

An+bn
Bm-

aAmBn
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10.6 Cân bằng ion của axit-bazơ

10.6.1 Cân bằng trong dung dịch nước và hằng số ion của
nước

Hằng số điện ly được xác định bằng công thức

Từ đó K.[H2O] = [H3O+][OH-] = const = 1. 10-14 ( ở 25oC)

Tích số ion của nước tăng theo nhiệt độ

H2O + H2O H3O+ + OH-

K =
H3O+ OH-

H2O
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HCl(k) → H+(aq) + Cl-(aq)

NaOH(r) → Na+(aq) + OH-(aq)
H2O

H2O

Na+(aq) + OH-(aq) + H+(aq) + Cl-(aq) → H2O(l) + Na+(aq) + Cl-(aq)

H+(aq) + OH-(aq) → H2O(l)

• Thuyết Arrhenius không áp dụng cho một số chất khi
hoà tan trong nước không cho ra H+ hoặc OH-

• Không cho thấy ảnh hưởng của dung môi

10.6.2 CÁC THUYẾT AXÍT VAØ BAZƠ

1. Thuyết axit-bazơ của Arrhenius

Hạn chế:
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• Axit là chất nhường proton

• Bazơ là chất nhận proton.

NH3 + H2O NH4
+ + OH-

NH4
+ + OH- NH3 + H2O

bazơ axit

bazơaxit

Axit liên hợp

Bazơ liên hợp

2. Thuyết axit-baz theo Bronsted-Lauri

Những chất không nhận hay cho proton là chất trung tính



HUI© 2006General Chemistry:Slide 23 of 48

3. Thuyết axit-bazơ Lewis

• Axit là những chất có khả năng nhận electron,
còn bazơ là chất có khả năng nhường cặp e tạo
liên kết phối trí

NH3:    +      H2O  [NH4]
+OH-

bazơ Lewis axit Lewis
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10.6.3 Đại lượng đặc trưng cho độ mạnh bazơ- Hằng số bazơ Kb

NH3 + H2O NH4
+ + OH-

K =
[NH3][H2O]

[NH4
+][OH-]

Kb= K[H2O] =
[B]

[BH+][OH-]

Cho cân bằng B  + H2O BH+ +    OH-

pKb(NH3)= 4,75

Ví dụ

K =
[B][H2O]

[B H+][OH-]

Kb= K[H2O] =
[NH3]

[NH4
+][OH-]

= 1.85.10-5

Hằng số bazơ

Chỉ số bazơ: pKb= - lgKb
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10.6.4 Đại lượng đặc trưng độ mạnh axit- Hằng số axit Ka

CH3COOH + H2O CH3COO- + H3O+

Kc= [CH3COOH][H2O]

[CH3COO-][H3O+]

Ka= Kc[H2O] = = 1.85.10-5

[CH3COOH]

[CH3COO-][H3O+]

Cho cân bằng A  + H2O B     +    H3O+

K =
[A ][H2O]

[B][H3O+]

Ka= K [H2O] =
[A]

[B ][H3O+]

Đặt pKa= - lg Ka ( gọi là chỉ số axit)

Ví dụ
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Mối quan hệ giữa Ka và Kb của một cặp axit- baz liên hợp

Ka x Kb =  KH2O

pKa + pKb = pKH2O= 14    (ở 250C)



HUI© 2006General Chemistry:Slide 27 of 48

10.6.6 pH cuûa dung dòch

Khaùi nieäm. Nhöõng dung dòch axit, bazơ loaõng, noàng ñoä H+ hoaëc
OH– raát nhoû ñeå coù nhöõng con soá deã söû duïng hôn, ngöôøi ta thöôøng
duøng caùc ñaïi löôïng pH vaø pOH ñöôïc ñònh nghóa nhö sau:

pH = - lg[H+] vaø pOH = - lg[OH–]
 pH  + pOH =  14

 Trong nöôùc nguyeân chaát:  [H+] = [OH–] =10–7  pH = 7
 Trong dung dòch axit: [H+] > [OH–] töùc [H+] > 10–7  pH <  7
 Trong dung dòch bazơ: [H+] < [OH–] töùc [H+] < 10–7  pH  >  7
Vaäy pH = 7 laø ranh giôùi giöõa caùc dung dòch  axit vaø dung dòch bazơ.

0 TT 14

DD acid DD baz
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pHpH ccủủaa dungdung ddịịchch
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10.6.7 Cách tính pH của dung dịch

1.pH của dd axit mạnh (với Ca≥ 10-6)

HA  H+ +  A-

[H+] =  CA  pH = -lgCa

2.pH của baz mạnh (với Cb ≤ 10-6)

B(OH)  B+ + OH-

[OH-] = Cb pOH = -lgCb

 pH = 14 – pOH =  14 + lg[OH-]
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3. pH của dung dịch axit yếu
• HA  + H2O A- +  H3O+

• Ka =  [A-][H3O+]/ [HA]

• Nếu gọi Ca và Cb là nồng độ ban đầu của cặp axit và baz liên hợp
này và khi cân bằng được thiết lập đã có x mol HA phản ứng với
nước thì tại cân bằng

[A- ] = Cb+ x ;   [HA] = Ca – x,      [H3O+]=  x +[OH-]

vì nồng độ của H3O+ bằng tổng nồng độ do nước phân li (bằng
nồng độ OH-) và H3O+ do axit tương tác với nước,

nên [H3O+]=  x +[OH-]  x = [H3O+] -[OH-]

Thay x vào biểu thức tính Ka,

Ka=  [H3O+]
Cb + [H3O+] – [OH-]

Ca-[H3O+] +[OH-]
(1)
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pH của dung dịch axit yếu

Do axit yếu nên có thể xem Cb=0.

Nếu axit không quá yếu thì COH<<CH3O+ ta có

[H3O+]2

Ca-[H3O+]
Ka=

Hay [H3O+]  + Ka[H3O+] – KaCa = 0.

Giải phương trình trên ta tính được nồng độ H3O+ và tính được pH

+Nếu axit rất yếu [H3O+]2 << Ca

Khi đó Ka = thì [H3O+]2 /Ca  [H3O+]2 = K aCa

Do đó
)lg(

2

1
aa CpKpH 
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4.Dung dịch của baz yếu

• Dd của baz yếu có thể coi Ca =0

+ Nếu baz không quá yếu [H3O+] <<[OH-]

thay vào pt tính Ka ta rút ra được

Cb [H3O+] – Ka[H3O+] = KaKnước= 0

Giải pt ta tính được pH

+ Nếu baz rất yếu,[OH-] << Cb Ta có

)lg(
2

1
14 bb CpKpH 
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5. Tính pH của dung dịch muối

.
a.   Muoái của   axit maïnh vaø bazơ maïnh

Các muối này cation kim loại không thu hay cho proton
và các anion là các bazơ liên hợp của các axit mạnh nên
tính bazơ rất yếu. Vì vậy

pH cuûa dd muoái axit mạnh và bazo mạnh chính laø pH
cuûa nöôùc nguyeân chaát coù pH = 7.
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b.Muối của axit mạnh và baz yếu

Loại muối này có cation có tính axit yếu và anion có tính
baz vô cùng yếu. Vì vậy pH dd coi như do cation gây ra
tương tự như dd của một axit yếu

)lg(
2

1
aa CpKpH  hay )lg(

2

1
2 MbOH CpKpKpH 

Ví dụ NH4Cl(r) NH4
+(aq)  + Cl-(aq)

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

H2O

Ví dụ:Tính pH của dd NH4Cl 0,1M có Kb = 10-4,75

Ta có: pH = 1/2  (9,25  + 1) = 5,12

Hoặc 1/2 (14- 4,75 +1)  = 5,12
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)lg(
2

1
2 MaOH CpKpKpOH 

C   Muoái  của axit yeáu vaø baz maïnh

Muối này cation có tính axit vô cùng yếu còn anion có tính baz yếu.
Vì vậy có thể xem dung dịch này như chỉ chứa bazo yếu. Do đó

hay

Ví dụ: Tính pH của dung dịch CH3COONa 0,05M có Ka= 10-4,75

CH3COONa  CH3COO- + Na+

CH3COO- +  H2O CH3COOH   +  OH-

Áp dụng công thức ta có

pOH =1/2  (14 - 4,75  + 1,3 )  = 5,275  pH = 14- 5,275= 8,725

Hoặc pH =  14 –( 9,25 + 1,3)/2  = 8,725

pH   = 14 – (pKb - lg Cb)/2
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Định nghĩa: Dung dòch ñeäm laø
dung dòch taïo thaønh khi troän
laãn moät axit yeáu (hoaëc moät
baz yeáu) vôùi baz lieân hôïp cuûa
noù (hoaëc axit lieân hôïp cuûa noù).

Ví duï: hoãn hôïp goàm
CH3COOH + CH3COO- hay
NH3 + NH4

+

HA   +   A- hay   B   +   BH+

6. Tính pH của dung dòch đệm

Tính chất: pH của dung dịch đệm thay đổi rất ít khi
thêm một lượng axit hoặc bazơ
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pH của dung dịch đệm

+   Dung dịch đệm có môi trường axit

Ca Caxit

Cmuối C muối

[OH-] = Kb

Do đó pH = pKa -

+   Dung dịch đệm có môi trường baz

Cbaz

Cmuối

pH = 14 – pOH = 14 – ( pKb - lg )

[H+] = Ka

Cbaz

Cmuối
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Tóm lai coâng thöùc tính pH các dd như sau

 Nöôùc nguyeân chaát: pH = – lg [H3O+] =  7
 Dung dòch axit maïnh:  Vôùi Ca  10–6 M

Vaäy [H+]  = Ca  pH = – lgCa
 Dung dòch baz maïnh:  Vôùi Cb  10–6 M

Vaäy [OH–] = Cb vaø pOH = – lgCb
 pH = 14 – pOH

 Dung dòch axit yeáu:  Vôùi Ka khaù nhoû vaø Ca khaù lôùn.

)lg(
2

1
aa CpKpH 

 Dung dòch baz yeáu:  Vôùi Kb khaù nhoû vaø Cb khaù lôùn.

)lg(
2

1
14 bb CpKpH 
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 Dung Dòch Ñeäm

 Dung dòch coù moâi tröôøng axít.

b

a
a C

CpKpH lg

 Dung dòch coù moâi tröôøng baz.

a

b
b C

CpKpH lg(14 
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Ví duï:

Tính pH cuûa dung dòch hoãn hôïp khi troän 100 ml dung dòch HCl
0,01M vôùi 200 ml dung dòch H2SO4 0,005M vaø 300 ml dung dòch
HNO3 0,02M.
Ta coù pt phaân ly: HCl  H+ + Cl–

H2SO4  2H+ +   SO4
2–

HNO3  H+ +   NO3
–

MCHCl
310.67,1

6,0

01,0.1,0 

MC SOH
310.67,1

6,0

005,0.2,0
42



MCHNO 01,0
6,0

3,0.02,0
3


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[H+]hoãn hôïp =  [H+]HCl +  [H+]H2SO4 +  [H+]HNO3

1,67.10–3 +  2x1,67.10–3 +  0,01  =  0,015

 pH  = – lg[H+]hoãn hôïp =  1,824
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10.7 Cân bằng trong dung dịch chất điện ly khó tan

10.7.1 Cân bằng dị thể các chất điện ly khó tan và tích số tan

Khi hòa tan chất điện ly khó tan

AmBn(rắn) mAn+
(aq) + nBm-

(aq)

Áp dụng định luật tác dụng khối lượng

Ksp =  [An+]m[Bm-]n

Hằng số này gọi là tích số tan và được ký hiệu là TAmBn

Như vậy tại nhiệt độ không đổi, trong dung dịch bảo hòa
của chất điện ly ít tan, tích các nồng độ của các ion với số mũ
thích hợp là một hằng số, hằng số này gọi là tích số tan

Tt chỉ phụ thuộc vào bản chất của chất tan. dm và t0
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10.7.2 Quan hệ giữa tích số tan và độ tan

AmBn(rắn) mA n+ (aq)  + nBm- (aq)

pha rắn dd dd

Độ tan                 S mS nS

Tích số tan TAmBn = CAn+
m .CBm-

n = mm nnS(m+n)
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10.6.3 Điều kiện kết tủa và hòa tan của
chất điện ly khó tan

+ Chất điên ly sẽ kết tủa khi

C m
An+ Cn

Am- > TAmBn

+ Chất điện ly sẽ hòa tan khi

C m
An+ Cn

Am- < TAmBn
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10.7.4 Ảnh hưởng của các ion trong dung
dịch đến độ tan của chất điện ly

• Nói chung khi thêm chất điện ly lạ không có ion
chung với chất điện ly vào dd nói chung nó làm
tăng lực ion, làm giảm hệ số hoạt độ nên làm

tăng độ tan của chất điện ly

• Nếu thêm chất lạ có ion chung với chất điện ly
thì độ tan của chất điện ly giảm xuống


