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1. Способи вираження концентрації 

Найпоширеніший спосіб вираження концентрації речовини у 
розчині, який використовують в аналітичній хімії, − молярність 
(або молярна концентрація). Молярність (С) − це кількість моль 
речовини, яка міститься в 1 л розчину. Позначається молярність 
великою літерою "С", в нижньому індексі якої (інколи − у круглих 
дужках) вказують формулу речовини. Наприклад, в такому записі 
"СNaOH = 0,1 моль/л" йдеться про розчин, в 1 л якого є 0,1 моль натрій 
гідроксиду. Часто одиниці молярності "моль/л" позначають спрощено 
− великою літерою "М". Так, у записі "До 0,5 М розчину NaOH ..." 
йдеться про розчин натрій гідроксиду з концентрацією 0,5 моль/л. За 
визначенням, молярність дорівнює відношенню кількості речовини 
(моль) до об’єму розчину (л): 

нурV
Xn

X
C


  . 

Приклад 1. Розрахувати молярність розчину калій сульфату, у 50 мл якого 
міститься 0,01 моль K2SO4. 

Об’єм розчину у літрах становить 50/1000 = 0,05 л. Знаходимо молярну 
концентрацію калій сульфату: 

2,0
05,0
01,0

нурV
4SO2Kn

4SO2K
С 



  моль/л . 

Якщо замість кількості речовини відома її маса, то молярність 
розраховують за такою формулою: 

нурVXM
Xm

X
C


  , 

де mX − маса розчиненої речовини (г),  МХ − її молярна маса 
(г/моль). 

Молярну масу розраховують з точних атомних мас елементів, з 
яких складається речовина (див. додаток 2). 
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Приклад 2. Наважку 0,584 г натрій хлориду розчинили у воді і довели об’єм 

розчину до 100 мл. Яка молярна концентрація NaCl в одержаному розчині?  
Розрахунок виконують за вищеприведеною формулою: 

1,0
1,04,58

584,0

нурVNaClM
NaClm

NaCl
C 





  моль/л . 

Часто концентрацію речовини виражають її масовою часткою 
(ω) у розчині. Масова частка показує, яка частина маси розчину 
припадає на розчинену речовину. Здебільшого ω представляють у 
відсотках. Зa визначенням, масову частку розраховують за такою 
формулою: 

100
нурm

Xm
X




  . 

Знаючи густину розчину та його молярність, можна легко 
обчислити масову частку за такою формулою: 

XM
нурX10

X
C 




 , 

де ωХ − масова частка речовини (%), р-ну − густина розчину (г/мл 
чи г/см3), 

МХ − молярна маса речовини (г/моль), 
СХ − молярна концентрація (моль/л) . 

Приклад 3. Розрахувати молярність 4,88%-го розчину HNO3 з густиною 
1,025 г/мл. 

Молярна маса HNO3 дорівнює 63,01 г/моль. Розраховуємо молярну 
концентрацію: 

794,0
01,63

025,188,410

3HNOM

нур3HNO10

3HNO
C 





 моль/л . 

Якщо в умові задачі густини розчину не вказано, то її приймають 
за 1 г/мл. Крім розглянутих способів вираження концентрації, в 
аналітичній хімії використовують також нормальність, титр і титр 
за визначуваною речовиною, з якими студенти детально знайомляться 
при вивченні титриметрії. 
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Завдання для самостійної роботи 

1. Наважку 0,5611 г калій гідроксиду розчинили у воді і довели 
об’єм розчину до 200 мл. Розрахувати молярну концентрацію КОН в 
одержаному розчині.  (5,00∙10-2 М). 

2. Розрахувати молярність 9,26%-го розчину нітратної кислоти з 
густиною 1,05 г/мл.  (1,54 М). 

3. Крізь 200 мл води пропустили 224 мл хлороводню (н.у.) і 
довели об’єм розчину до 500 мл. Розрахувати молярність одержаної 
хлоридної кислоти, якщо газ поглинувся кількісно.  (2,00∙10-2 М). 

4. Наважку 0,4000 г натрій гідроксиду розчинили у воді і довели 
об’єм розчину до 500 мл. Розрахувати молярну концентрацію NaОН в 
одержаному розчині.  (2,00∙10-2 М). 

5. Розрахувати молярність 7,70%-вого розчину сульфатної 
кислоти з густиною 1,05 г/мл.  (0,82 М). 

6. Яка маса натрій гідроксиду (г) міститься у 200 мл 0,1 М його 
розчину?  (0,800 г). 

7. Наважку 0,1420 г натрій сульфату розчинили у воді і довели 
об’єм розчину до 100 мл. Розрахувати молярну концентрацію Na2SO4 
в одержаному розчині.  (1,00∙10-2). 

8. Розрахувати молярність 10,5%-го розчину хлоридної кислоти з 
густиною 1,05 г/мл.  (3,02 М). 

9. Яка маса KCl (г) міститься у 100 мл 0,15 М його розчину?  
(1,12 г). 

10. Наважку 0,2861 г Na2CO3∙10H2O розчинили у воді і довели 
об’єм розчину до 400 мл. Розрахувати молярну концентрацію натрій 
карбонату в одержаному розчині.  (2,50∙10-3 М). 

11. Розрахувати молярність 13,5%-го розчину нітратної кислоти з 
густиною 1,075 г/мл.  (2,30 М). 

12. Крізь 250 мл води пропустили 112 мл сірководню (н.у.) і 
довели об’єм розчину до 1 л. Розрахувати молярність одержаної 
сульфідної кислоти, якщо газ поглинувся кількісно.  (5,00∙10-3 М). 

13. Наважку 2,082 г барій хлориду розчинили у воді і довели 
об’єм розчину до 500 мл. Розрахувати молярну концентрацію BaCl2 в 
одержаному розчині. (2,00∙10-2 М). 
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14. Розрахувати молярність 11,3%-го розчину сульфатної кислоти 

з густиною 1,075 г/мл.  (1,24 М). 
15. В якому об’ємі (мл) 0,1 М розчину NaOH є 0,200 г натрій 

гідроксиду? (50,0 мл). 
16. Крізь 500 мл води пропустили 56 мл вуглекислого газу (н.у.). 

Розрахувати молярність одержаного розчину Н2СО3, якщо газ 
поглинувся кількісно.  (5,00∙10-3 М). 

17. Наважку 2,497 г CuSO4∙5H2O розчинили у воді і довели об’єм 
розчину до 250 мл. Розрахувати молярну концентрацію купрум 
сульфату в одержаному розчині.  (4,00∙10-2 М). 

18. Яка маса купрум нітрату (г) міститься у 250 мл 0,05 М його 
розчину? (2,345 г). 

19. Який об’єм води (мл) треба додати до 200 мл 0,1 М розчину 
натрій сульфату щоб зменшити його концентрацію до 0,02 моль/л?  
(800 мл). 

20. Розрахувати молярність 5,41%-го розчину хлоридної кислоти 
з густиною 1,025 г/мл. (1,52 М). 

 

2. Рівняння електронейтральності водних розчинів протолітів 

У водних розчинах завжди присутні заряджені частинки − іони. 
Однак, незважаючи на це, розчин є електронейтральною 
(незарядженою) системою, оскільки сумарний заряд катіонів у ньому 
дорівнює за величиною (але протилежний за знаком) сумарному 
заряду аніонів. Справді, іони, що виникають внаслідок дисоціації чи 
протолізу, завжди утворюються парами: катіон + аніон, і сумарний 
заряд розчину залишається незмінним: 

NaCl = Na+ + Cl- , 
NH3 + H2O  NH4

+ + OH- , 
Al2(SO4)3 = 2Al3+ + 3SO4

2+ , 
CH3COOH + H2O  H3O+ + CH3COO- . 

Рівняння електронейтральності водного розчину − це рівність 
величин сумарного позитивного і негативного зарядів, виражених 
через рівноважні молярні концентрації іонів. Воно має такий 
загальний вигляд: 
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∑(ni∙[Kni+]) = ∑(mi∙[Ami-]), 

де [Kni+] − рівноважна молярна концентрація і-го катіона з 
зарядом ni+, 

[Ami-] − рівноважна молярна концентрація і-го аніона з 
зарядом mi-. 

Навіть за відсутності у воді розчинених речовин вона завжди 
містить деяку кількість іонів гідроксонію та гідроксилу. У цьому 
випадку рівняння електронейтральності таке: 

[Н3О+] = [ОН-] . 
За наявності розчинених речовин враховують також інші катіони 

та аніони. 
Приклад 1. Написати рівняння електронейтральності для водного 

розчину, що містить хлоридну кислоту. 

Крім іонів Н3О+ і ОН-, в такому розчині присутні також іони Cl-, які 
утворюються внаслідок дисоціації HCl. Рівняння електронейтральності: 

[Н3О+] = [ОН-] + [Cl-] . 

Приклад 2. Написати рівняння електронейтральності для водного розчину 
натрій сульфату. 

Внаслідок дисоціації натрій сульфату в розчині є відповідні іони: 

Na2SO4 = 2Na+ + SO4
2- . 

Як бачимо з цього рівняння, кількість сульфат-іонів у розчині є вдвічі 
меншою за кількість іонів натрію, однак величина їхнього заряду, відповідно, у 
два рази більша. Це зумовлює необхідність множника 2 перед концентрацією 
іонів SO4

2- у рівнянні електронейтральності: 

[Na+] + [Н3О+] = [ОН-] + 2∙[SO4
2-] . 

Приклад 3. Написати рівняння електронейтральності для водного розчину 
алюміній нітрату, підкисленого нітратною кислотою. 

У цьому розчині присутні іони Al3+, Н3О+, NO3
- i OH-. Для чого в умові 

завдання фрагмент "... підкисленого нітратною кислотою"? На перший погляд 
він зайвий, адже нітратна кислота дає іони Н3О+ i NO3

-, які однаково присутні у 
розчині Al(NO3)3. Насправді ж наявність HNO3 дуже важлива. Якщо розчин 
алюміній нітрату не підкислити сильною кислотою, то іони Al3+ зазнаватимуть 
гідролізу: 

Al3+ + 2H2O  Al(OH)2+ + H3O+ , 
Al(OH)2+ + 2H2O  Al(OH)2

+ + H3O+ , 
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що спричинить до виникнення гідроксоіонів алюмінію, які потрібно також 
враховувати у рівнянні електронейтральності. В присутності кислоти гідроліз 
не відбувається, отож можна обмежитись вищезазначеним переліком іонів: 

3∙[Al3+] + [Н3О+] = [NO3
-] + [OH-] . 

Приклад 4. Написати рівняння електронейтральності для водного розчину 
натрій карбонату. 

Крім іонів Н3О+, OH-, Na+ і СО3
2-, в цьому розчині присутні також іони 

гідрогенкарбонату, що утворюються внаслідок протолізу СО3
2-: 

СО3
2- + Н2О  НСО3

- + ОН- . 
Тому рівняння електронейтральності для цього розчину таке: 

[Н3О+] + [Na+] = [OH-] + [HCO3
-] + 2∙[CO3

2-] . 
Приклад 5. Написати рівняння електронейтральності для водного 

розчину, що містить хлоридну кислоту, натрію хлорид та калію сульфат. 

Щоб скласти повний перелік іонів, що присутні в зазначеному розчині, 
потрібно врахувати дисоціацію кожної з цих речовин. Рівняння 
електронейтральності має вигляд: 

[Н3O+] + [Na+] + [К+] = [ОН-] + [Cl-] + 2∙[SO4
2-] . 

 
Завдання для самостійної роботи 

Написати рівняння електронейтральності для водного розчину, 
що містить: 

1. Аміак та натрію сульфат. 
2. Кальцію нітрат та натрію хлорид. 
3. Барію гідроксид. 
4. Ортофосфатну кислоту. 
5. Аміак. 
6. Амонію сульфат. 
7. Феруму(ІІІ) нітрат, підкислений нітратною кислотою. 
8. Барію хлорид. 
9. Алюміню хлорид, підкислений хлоридною кислотою. 
10. Калію сульфат. 
11. Цинку нітрат, підкислений хлоридною кислотою. 
12. Феруму(ІІ) сульфат, підкислений сульфатною кислотою. 
13. Калію хлорид та калію сульфат. 
14. Натрію нітрат та натрію сульфат. 
15. Калію гідроксид та натрію сульфат. 
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16. Хлоридну та сульфатну кислоти. 
17. Ніколу хлорид, підкислений нітратною кислотою. 
18. Магнію нітрат, підкислений хлоридною кислотою. 
19. Барію нітрат. 
20. Ацетатну кислоту. 

 

3. Рівняння матеріального балансу водних розчинів протолітів 

Слабкі протоліти перебувають у розчині щонайменше в двох 
формах − молекулярній та іонній. Наприклад слабка ацетатна кислота 
у розчині існує у вигляді СН3СООН і СН3СОО-. Якщо кислота 
багатопротонна, кількість відповідних форм зростає: 

карбонатна − Н2СО3, НСО3
-, СО3

2- ; 
фосфатна − Н3РО4, Н2РО4

-, НРО4
2-, РО4

3- ; 
пірофосфатна − Н4Р2О7, Н3Р2О7

-, Н2Р2О7
2-, НР2О7

3-, Р2О7
4- . 

Рівняння матеріального балансу − це рівність загальної 
концентрації протоліта сумі рівноважних концентрацій його форм. 
Часто матеріальний баланс виражають через загальну концентрацію 
атомів певного елемента, який входить у склад всіх форм протоліта. 
Наприклад матеріальний баланс за сульфуром для водного розчину 
сульфітної кислоти записують так: 

СS = [H2SO3] + [HSO3
-] + [SO3

2-] . 
Якщо кількість атомів зазначеного елемента у певній формі є 

більшою за 1, то перед її концентрацією ставлять відповідний 
множник. Наприклад, для водного розчину пірофосфатної кислоти 
рівняння матеріального балансу за фосфором має такий вигляд: 
СР = 2∙[Н4Р2О7] + 2∙[Н3Р2О7

-] + 2∙[Н2Р2О7
2-] + 2∙[НР2О7

3-] + 2∙[Р2О7
4-] . 

Кожна із зазначених форм пірофосфатної кислоти містить по 2 
атоми фосфору, тому перед рівноважними концентраціями є 
множники 2. 

Таким чином можемо записати загальний вигляд рівняння 
матеріального балансу за елементом для водного розчину протоліта: 

СE = ∑ni∙[Ai] , 
де [Ai] − рівноважна молярна концентрація і-ї форми протоліта, 

ni − кількість атомів елемента Е у частинці форми Ai. 
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Завдання для самостійної роботи 

Написати рівняння матеріального балансу: 
1. За хромом для водного розчину, що містить хрому(ІІІ) сульфат 

та хромову кислоту. 
2. За нітрогеном для водного розчину метиламіну. 
3. За карбоном для водного розчину вугільної кислоти. 
4. За карбоном для водного розчину щавелевої кислоти. 
5. За сульфуром для водного розчину калій тіосульфату. 
6. За селеном для водного розчину селенової кислоти (H2SeO4). 
7. За фосфором для водного розчину пірофосфорної кислоти. 
8. За фосфором для водного розчину ортофосфорної кислоти. 
9. За сульфуром для водного розчину натрій сульфіду. 
10. За фосфором для водного розчину натрій ортофосфату. 
11. За хромом для водного розчину калій хромату. 
12. За сульфуром для водного розчину натрій тіосульфату. 
13. За нітрогеном для водного розчину диметиламіну. 
14. За фосфором для водного розчину калій гідрогенфосфату. 
15. За хромом для водного розчину калій біхромату. 
16. За карбоном для водного розчину натрій гідрогенкарбонату. 
17. За сульфуром для водного розчину калій гадрогенсульфіту. 
18. За нітрогеном для водного розчину амоній хлориду. 
19. За карбоном для водного розчину калій карбонату. 
20. За фосфором для водного розчину натрій дигідрогенфосфату. 

 

4. Розрахунок констант кислотності та основності 

Часто при розв’язуванні задач на розрахунок рН розчинів є 
необхідність обчислення значення константи кислотності чи 
основності слабкого протоліта. Справа в тому, що для слабких кислот 
у довіднику приведено значення констант кислотності, а для основ − 
констант основності відповідно. Якщо потрібної константи в 
довіднику немає, її значення можна легко розрахувати, виходячи з 
співвідношень для Ka i Kb для спряженої пари кислота-основа: 
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Ka, HA ∙ Kb, A- = KH2O = 10-14 , 
pKa, HA + pKb, A- = pKH2O = 14 , 

де Ka, HA − константа кислотності слабкої кислоти, 
Kb, A- − константа основності спряженої основи, 
pKa, HA і pKb, A- − від’ємні десяткові логарифми цих констант, 
KH2O і pKH2O − константа автопротолізу води та її від’ємний 

десятковий логарифм (за нормальних умов їх значення рівні 10-14 та 
14 відповідно). 

 

Приклад 1. Приведіть значення Ка для NH4
+. 

В довіднику знаходимо, що Kb, NH3 = 1,76∙10-5 (додаток 1). Аміак − це 
спряжена до NH4

+ основа. Розраховуємо значення потрібної константи: 

101068,5
51076,1

1410

3
,

1410

4,










NHbKNHa
K . 

Виконуючи такі розрахунки слід бути уважним і пам’ятати, що зазначенні 
залежності між Ka i Kb (pKa i pKb) справджуються лише для спряженої пари 
кислота-основа. Розглянемо це на прикладі HCO3

-. 

Приклад 2. Приведіть значення Kb для HCO3
-. 

Для розрахунку потрібного значення Kb використаємо її зв’язок з Ka: 
Kb∙Ka = 10-14 . 

Значення константи Ka шукаємо в довіднику для частинки, що є 
спряженою кислотою до HCO3

-. Такою частинкою є H2CO3. Інколи студенти 
замість Н2СО3 помилково використовують значення Ka для НСО3

-. 

правильно: 81022,2
7105,4

1410

32,

1410

3,










COHaKHCOb
K , 

неправильно: 41008,2
11108,4

1410

3,

1410

3,












HCOa
KHCOb

K . 
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Завдання для самостійної роботи 

Приведіть значення: 

1. Кa, HS- , pКa,HS-  , Кb,HS- , pКb,HS- . 
2. Кa, HSO3- , pКa, HSO3-  , Кb, HSO3- , pКb, HSO3- . 
3. Кa, HCO3- , pКa, HCO3-  , Кb, HCO3- , pКb, HCO3- . 
4. Кa, HC2O4- , pКa, HC2O4-  , Кb, HC2O4- , pКb, HC2O4- . 
5. Кa, H2PO4- , pКa, H2PO4-  , Кb, H2PO4- , pКb, H2PO4- . 
6. Кa, HPO42- , pКa, HPO42-  , Кb, HPO42- , pКb, HPO42- . 
7. Кa, H2PO3- , pКa, H2PO3-  , Кb, H2PO3- , pКb, H2PO3- . 
8. Кa, HCrO4- , pКa, HCrO4-  , Кb, HCrO4- , pКb, HCrO4- . 
9. Кa, H3P2O7- , pКa, H3P2O7-  , Кb, H3P2O7- , pКb, H3P2O7- . 
10. Кa, H2P2O72- , pКa, H2P2O72-  , Кb, H2P2O72- , pКb, H2P2O72- . 
11. Кa, NH4+ , pКa, NH4+  , Кb, NH3

 , pКb, NH3 . 

12. Кa, HCN , pКa, HCN , Кb, CN- , pКb, CN- . 
13. Кa, CH3COOH , pКa, CH3COOH , Кb, CH3COO- , pКb, CH3COO- . 
14. Кa, C6H5COOH , pКa, C6H5COOH , Кb, C6H5COO- , pКb, C6H5COO- . 
15. Кa, HF , pКa, HF , Кb, F- , pКb, F- . 
16. Кa, HCOOH , pКa, HCOOH , Кb, HCOO- , pКb, HCOO- . 
17. Кa, H2AsO4- , pКa, H2AsO4-  , Кb, H2AsO4- , pКb, H2AsO4- . 
18. Кa, HAsO42- , pКa, HAsO42-  , Кb, HAsO42- , pКb, HAsO42- . 
19. Кa, HMoO4- , pКa, HMoO4-  , Кb, HMoO4- , pКb, HMoO4- . 
20. Кa, H3AsO3

 , pКa, H3AsO3  , Кb, H2AsO3- , pКb, H2AsO3- . 
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5. Розрахунок іонної сили розчину та коефіцієнтів 
активності іонів 

 
Електроліти у водних розчинах перебувають у вигляді іонів, що 

утворюються внаслідок дисоціації: 
NaCl = Na+ + Cl- , 

K2SO4 = 2K+ + SO4
2- . 

Іони утворюють з полярними молекулами води гідрати: 

O
H

H
+ -

молекула води гідратований іон
+
-

+ -

+
-

+
-

+-

+
-

Na+

+
-

+
-

 
Також відбувається взаємодія гідратованих іонів між собою з 

утворенням іонних пар чи складніших асоціатів. Внаслідок міжіонної 
взаємодії ефективна концентрація іонів є дещо меншою від їх 
реальної концентрації у розчині. Іншими словами, не всі іони у 
водному розчині є "активними" (вільними, не асоційованими). 
Концентрацію таких "активних" іонів називають активністю (a). 
Активність іона є меншою від його рівноважної концентрації і 
зв’язана з нею такою залежністю: 

aNa+ = Na+ ∙[Na+] , 

де Na+ − коефіцієнт активності іона Na+ . 

На стан кожного іона впливають усі інші іони в розчині. 
Кількісно цей вплив характеризують іонною силою () розчину і 
розраховують за такою формулою: 

 = 
2
1 ∙∑[Ai]∙zi

2 , 

де [Ai] − рівноважна концентрація і-го іона, 
zi − його заряд. 
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Приклад 1. Розрахувати іонну силу розчину такого складу: 0,1 М NaCl, 

0,2 M Na2SO4. 

Зазначений розчин містить такі іони: Na+, Cl- i SO4
2-. В даному випадку, 

іони Н3О+ і ОН-, які утворюються внаслідок автопротолізу води, не враховують, 
оскільки їхня концентрація мізерна. Обчислимо рівноважні концентрації іонів: 

[Na+] = 0,1 + 2∙0,2 = 0,5 M   (внаслідок дисоціації NaCl і Na2SO4), 
[Cl-] = 0,1 M                          (внаслідок дисоціації NaCl), 
[SO4

2-] = 0,2 M                      (внаслідок дисоціації Na2SO4). 

Тепер розраховуємо іонну силу розчину: 

 = 
2
1 ∙([Na+]∙12 + [Cl-]∙(-1)2 + [SO4

2-]∙(-2)2) = 
2
1 ∙(0,5 + 0,1 + 0,2∙4) = 0,7 . 

Коефіцієнт активності іона зв’язаний з іонною силою такою 
залежністю: 

lg =








1

2512,0 z
+ 0,1z2 . 

Якщо іонна сила розчину невелика, то використовують простіші 
формули: 

якщо 0,01 <  ≤ 0,1, то lg =








1

2z512,0
, 

якщо  ≤ 0,01, то lg = 2z512,0 . 
В додатку 3 приведено коефіцієнти активності іонів при різних 

значеннях іонної сили розчину. 
Приклад 2. Розрахувати коефіцієнт активності іона SO4

2- у 0,05 М розчині 
K2SO4. 

Спершу розраховуємо іонну силу розчину: 

 = 0,5 ∙(0,1+0,05∙22) = 0,15 . 
Потім коефіцієнт активності сульфат-іона: 

lgSO42- =
15,01

15,02)2(512,0

 + 0,1∙(-2)2∙0,15 = -0,511 , 

SO42- = 10-0,512 = 0,31 . 
Якщо  < 10-3, то впливом іонної сили розчину нехтують і 

вважають, що  = 1, а аХ = [Х]. 
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Завдання для самостійної роботи 

Розрахувати коефіцієнт активності іона Х та іонну силу розчину 
такого складу: 

 
№ іон Х склад розчину 
1. SO4

2- 0,01 M Na2SO4, 0,005 M NaCl 

2. Na+ 0,003 M CH3COONa, 0,01 M NaOH 

3. K+ 0,02 M KNO3, 0,006 M BaCl2 

4. NO3
- 0,5%-вий NaNO3  

5. Ca2+ 0,3%-вий Ca(NO3)2  

6. Cl- 0,15%-вий NaCl 

7. SO4
2- 0,02 M Na2SO4, 0,003 M NaCl 

8. Na+ 0,005 M CH3COONa, 0,005 M NaOH 

9. K+ 0,01 M KNO3, 0,005 M BaCl2 

10. NO3
- 0,8%-вий NaNO3  

11. Ca2+ 0,5%-вий Ca(NO3)2  

12. Cl- 0,3%-вий NaCl  

13. SO4
2- 0,01 M Na2SO4, 0,005 M KCl 

14. Na+ 0,01 M CH3COONa, 0,005 M Na2SO4 

15. K+ 0,02 M KNO3, 0,005 M KCl 
16. NO3

- 0,5%-вий HNO3  

17. Ca2+ 1%-вий CaCl2  

18. Cl- 0,5%-вий KCl  

19. SO4
2- 0,01 M Na2SO4, 0,002 M NaCl 

20. K+ 0,005 M CH3COOK, 0,005 M KOH 
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6. Розрахунок pH розчинів відомого складу 

Значення рН розчину рівне від’ємному десятковому логарифму 
від активності іонів гідроксонію: 

рН = -lgaH3O+  . 
Якщо іонна сила розчину невелика (<10-3), то активність 

практично рівна рівноважній концентрації і можна користуватись 
такою рівністю: 

рН = -lg[Н3О+]  . 
Щоб розрахувати рН розчину потрібно вміти обчислювати 

рівноважну концентрацію іонів гідроксонію. Для цього складають 
систему рівнянь, яка включає рівняння матеріального балансу, 
електронейтральності та вирази для констант рівноваг, які є у 
розчині. Розвязком такої системи рівнянь знаходять концентрацію 
Н3О+. 

Для прикладу розглянемо виведення формули для розрахунку рН 
водного розчину нітритної кислоти. У водному розчині HNO2 
відбуваються такі рівноважні процеси: 

HNO2 + H2O  H3O+ + NO2
-     (протоліз кислоти) , 

H2O + H2O  H3O+ + OH-         (автопротоліз води) . 

Складаємо систему рівнянь: 

]2HNO[
]2NO[]O3H[

2HNO,aK


        (вираз для константи кислотності HNO2), 

]OH[]OH[K 3OH2

                  (вираз для константи автопротолізу Н2О), 

]NO[]HNO[C 22HNO2

          (рівняння матеріального балансу для HNO2), 

]NO[]OH[]OH[ 23
           (рівняння електронейтральності розчину) . 

Як бачимо, у цій системі рівнянь є 4 невідомих: [H3O+], [OH-], 
[HNO2] i [NO2

-]. Розв’язок щодо [Н3О+] дає таку рівність: 

2

)
2HNOC

2HNO,aKO2HK(42

2HNO,aK
2HNO,aK

]O
3

H[



  . 
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Якщо Ka, HNO2∙CHNO2 > 10-10, то можна користуватись простішою 

формулою: 

2
22,42

2,2,
]3[

HNOCHNOaKHNOaKHNOaK
OH


  . 

Детальне виведення формул для розрахунку рН розчинів 
протолітів можна знайти в [1]. Ми ж приведемо їх кінцевий вигляд та 
зазначимо умови застосування (табл. 1). 

Таблиця 1 
Формули для розрахунку рН та [Н3О+] водних розчинів протолітів 

Протоліти Умови Формули 

СНА ≥ 10-6 М 
[H3O+] = CНА       pH = -lgaH3O+ 

Для двопротонних кислот: [H3O+] =2CН2А 
Якщо  < 10-3, то рН = -lgСНА 

Сильні 
кислоти: 

 

HCl, 
HNO3, 
HClO4, 
H2SO4 

СНА < 10-6 М 
2

2
42

]3[
OHKHACHAC

OH


  

СB ≥ 10-6 М 
[OH-] = CB      pOH = -lgaOH- 

Для основ М(ОН)2:   [ОН-] = 2CB 

Якщо  < 10-3, то рН =14 + lgСВ 

Сильні 
основи 
(луги): 

 

NaOH, 
KOH, 

Ba(OH)2, 
Ca(OH)2 

СB < 10-6 М 
2

2
42

][
OHKBCBC

OH


  

Ka,HA = 10-6-10-4 
CHA >10-6 

HACHAaKOH 
,]3[  , 

HACHAapKpH lg
2
1

,2
1   

Ka,HA > 10-4 
CHA >10-6 2

,42
,,]3[ HACHAaKHAaKHAaK

OH


  

Слабкі 
кислоти: 

 

HNO2, 
NH4

+, HF, 
CH3COOH, 

HCN, H2CO3, 
H3PO4, 

Ka,HA∙CHA ≤ 10-14 HACHAaKOHKOH 
,2

]3[  
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Продовження таблиці 1 

Протоліти Умови Формули 

Kb,B = 10-6-10-4 
CB >10-6 

BCBbKOH 
,][       

BCBbpKpOH lg
2
1

,2
1   

BB,b Clg
2
1pK

2
114pH   

Kb,B > 10-4 
CB >10-6 2

,42
,,][ BCBbKBbKBbK

OH


  

Слабкі 
основи: 

 

NH3, 
CH3NH2, 

CO3
2-, N2H4, 

CH3COO-,  

Kb,B∙CB ≤ 10-14 BCBbKOHKOH 
,2

][  

Амфоліти: 
 

HCO3
-, 

H2PO4
-, 

HPO4
2-, 

HSO3
- 

Ka,HA- » KH2O 
CHA- > Ka,HA- 


HAaKAHaKOH ,2,]3[  

2
,2, 


HAapKAHapK

pH  

Буферні 
суміші: 

 

NH3 i NH4
+, 

CO3
2- i HCO3

-, 
HCO3

- i 
H2CO3 

 




AC
HAC

HAapKpH lg,   або  




An
HAn

HAapKpH lg,  





ACHAC
ACHAC

30,2   (буферна ємність) 

 

Приклад 1. Розрахувати рН 0,01 М розчину НCl. 

Хлоридна кислота є сильним протолітомв, тому справедливою є рівність: 
[Н3О+] = СHCl = 0,01 моль/л . 

Розраховуємо іонну силу розчину та активність іонів Н3О+: 
 = 0,01;    lgН3О+ = 2512,0 z  = -0,0512;    Н3О+ = 0,89 ; 

аН3О+ = 0,89∙0,01 = 0,0089 моль/л ;    рН = -lg0,0089 = 2,05 . 

Приклад 2. Розрахувати рН розчину такого складу: 0,01 М НNO3, 0,02 M 
CH3COOH. 

Якщо у розчині одночасно присутні сильна і слабка кислоти, то 
розрахунок рН виконують, беручи до уваги лише сильну кислоту. Обчислення 
виконують аналогічно, як у попередньому прикладі:  рН = 2,05. 
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Такого ж правила слід дотримуватись і у випадку суміші основ. Якщо у 

розчині одночасно присутні сильна і слабка основи (наприклад NaOH i NH3) , 
то розрахунок рН виконують, беручи до уваги лише сильну основу (NaOH). 

Приклад 3. Розрахувати рН 2∙10-3 M розчину Na2CO3. 

Натрію карбонат є слабкою основою. Для розрахунку рН спершу потрібно 
обчислити константу основності карбонат-іона: 

41008,211108,4

1410

3,

1410
2

3
, 



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Враховуючи значення Kb і концентрації основи вибираємо відповідну 
формулу і розраховуємо рН розчину: 
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Приклад 3. Розрахувати рН 2∙10-8 M розчину NaОН. 

Натрію гідроксид − сильна основа. Його концентрація надто мала, тому 
використовуємо формулу, яка враховує автопротоліз води: 
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,рН =14 + lgСOH- = 14 + lg1,10∙10-7 = 7,04 . 

Приклад 4. Розрахувати рН 5∙10-3 M розчину KНCO3. 

Калію гідрогенкарбонат є амфолітом, оскільки іон НСО3
- може як 

віддавати протон, так і приєднувати. Розраховуємо рН розчину за такою 
формулою: 
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Приклад 5. Розрахувати рН 5∙10-5 M розчину CН3СООNa. 

Натрію ацетат є слабкою основою. Обчислюємо константу основності 
ацетат-іона: 

101075,551074,1
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Оскільки Kb,CH3COO-∙CCH3COO- ≤ 10-14, то рН розчину розраховують  так: 


COOCHCCOOCHbKOHKOH

33,2
][  



 20
71097,15105101075,51410  М , 

рН =14 + lgСOH- = 14 + lg1,97∙10-7 = 7,29 . 

Приклад 6. Розрахувати рН розчину такого складу: 0,01 М NH4Cl, 0,02 M 
NH3. 

Іон амонію та аміак є спряженою парою кислота-основа. Тому розчин 
зазначеного складу є буферним. Розраховуємо його рН: 

55,9
02,0
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Приклад 7. Розрахувати рН розчину такого складу: 10-4 М KOH i 3∙10-5 M 
Ba(OH)2. 

Обидві речовини є сильними основами і повністю дисоціюють у водному 
розчині: 

NaOH = Na+ + OH- , 
Ba(OH)2 = Ba2+ + 2OH- . 

Знаходимо сумарну концентрацію гідроксил-іонів: 

[ОН-] = СKOH + 2∙CBa(OH)2 = 10-4 + 2∙3∙10-5 = 1,6∙10-4 моль/л . 

Знаючи концентрацію іонів ОН- можна легко розрахувати рН розчину: 

рН =14 + lgСOH- = 14 + lg1,6∙10-4 = 10,2 . 

Приклад 8. Розрахувати рН розчину, одержаного пропусканням 22,4 мл 
CO2 (н.у.) через 1 л води (газ поглинувся кількісно). 

Як відомо, 1 моль газу за нормальних умов займає об’єм 22,4 л.Отже, 22,4 
мл СО2 відповідає 10-3 моль цього газу, а концентрація одержаного розчину 
вугільної кислоти − 1 М. Розраховуємо рН розчину: 

68,4310lg
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Завдання для самостійної роботи 

Розрахувати рН розчину такого складу (без врахування іонної 
сили розчину): 

1. 10-3 М HCl.  (3,00). 
2. 5∙10-4 M NaOH.  (10,70). 
3. 0,01 M CH3COOH.  (3,38). 
4. 0,02 M Na2CO3.  (11,31). 
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5. 0,1 M KHCO3.  (8,34). 
6. 0,05M NH3, 0,03 M NH4Cl.  (9,47). 
7. 0,1%-вого HNO3.  (1,80). 
8. 0,05%-вого KOH.  (11,95). 
9. 2,5 г NH4Cl, розчиненого у 500 мл води.  (5,14). 
10. 1 г CH3COONa, розчиненого у 250 мл води.  (8,42). 
11. 0,5 г KH2PO4, розчиненого у 150 мл води.  (4,68). 
12. 49 мг CH3COOK, розчиненого у 100 мл 0,01 M CH3COOH.  

(4,46). 
13. 10-3 М HCl, 2∙10-3 М C6H5COOH.  (3,00). 
14. 2∙10-3 М NaNO2, 0,01 M KOH.  (12,00). 
15. 0,01 M HCl, через 100 мл якого пропустили 11,2 мл NH3 (н.у., 

газ поглинувся кількісно).  (2,30). 
16. 0,1 M NaH2PO4.  (4,68). 
17. 0,2 M K2HPO4.  (9,76). 
18. 0,01 M NaOH, через 100 мл якого пропустили 22,4 мл CO2 

(н.у., газ поглинувся кількісно).  (8,34). 
19. 10-7 М HCl.  (6,79). 
20. 3∙10-3 M KOH, 7∙10-3 M NaOH.  (12,00). 

 

7. Розрахунок pH розчинів невідомого складу 

Для обчислення рН необхідно знати склад розчину, адже для 
різного типу протолітів використовують різні розрахункові формули. 
В багатьох задачах відсутня інформація про склад розчину, а 
натомість описно спосіб його одержання. Для вирішення таких задач 
спершу необхідно з’ясувати склад розчину, а вже потім 
розраховувати його рН. 

Приклад 1. Розрахувати рН розчину, одержаного змішуванням 20 мл 0,01 
М HCl i 30 мл 5∙10-3 М NaOH. 

При змішуванні зазначених розчинів відбувається реакція: 

HCl + NaOH = NaCl + H2O . 

 Склад кінцевого розчину залежить від кількості вихідних речовин − HCl i 
NaOH. Справді, якщо кількість кислоти є більшою від кількості лугу, то 
кінцевий розчин буде кислим (рН<7) внаслідок надлишку HCl. Якщо ж 
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більшою є початкова кількість лугу, то очевидно кінцевий розчин буде лужним 
(рН>7). Тому завжди розв’язок таких задач розпочинають з розрахунку 
початкової кількості вихідних речовин: 

nHCl = CHCl∙VHCl = 0,01∙0,02 = 2∙10-4 моль , 
nNaOH = CNaOH∙VNaOH = 5∙10-3∙0,03 = 1,5∙10-4 моль . 

Як бачимо, кількість кислоти є більшою, тому кінцевий розчин, крім 
продукту реакції − NaCl, містить ще HCl. Розрахуємо склад одержаного 
розчину: 

nNaCl = 1,5∙10-4 моль,   nHCl = 2∙10-4 - 1,5∙10-4 = 5∙10-5 моль , 
СHCl = nHCl / Vр-ну = 5∙10-5 / 0,05 = 1∙10-3 моль/л . 

Отже, у кінцевому розчині [Н3О+] = 1∙10-3 М. Врахувавши іонну силу 
розчину (див. розділ 5), знаходимо: 

aH3O+ = H3O+∙[Н3О+] = 0,93∙10-3 = 9,2∙10-4 моль/л , 

рН = -lgaH3O+ = -lg9,2∙10-4 = 3,04 . 

Приклад 2. Розрахувати рН розчину, одержаного змішуванням 50 мл 10-3 
М Na2CO3 i 100 мл 5∙10-4 М HCl. 

Знаходимо початкові кількості вихідних речовин: 

nNa2CO3 = CNa2CO3∙ VNa2CO3 = 10-3∙0,05 = 5∙10-5 моль , 
nHCl = CHCl∙VHCl = 5∙10-4∙0,1 = 5∙10-5 моль . 

За рівних кількостей вихідних речовин у кінцевому розчині буде натрію 
гідрогенкарбонат, який утвориться в результаті реакції: 

Na2CO3 + HCl = NaHCO3 + NaCl . 

Оскільки NaHCO3 − амфоліт, то рН розраховуємо за такою формулою: 
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Приклад 3. Розрахувати рН розчину, одержаного змішуванням 100 мл 0,01 
М розчину аміака і 50 мл хлоридної кислоти такої ж концентрації. 

Знаходимо початкові кількості вихідних речовин: 

nNH3(поч) = CNH3∙ VNH3 = 0,01∙0,1 = 10-3 моль , 
nHCl(поч) = CHCl∙VHCl = 0,01∙0,05 = 5∙10-4 моль . 

Оскільки кількості вихідних речовин різні (nNH3  nHCl), то після взаємодії 

NH3 + HCl = NH4Cl , 
у розчині залишиться певна кількість аміака: 
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nNH3 = 10-3 - 5∙10-4 = 5∙10-4 моль ,                   nNH4Cl = nHCl(поч) = 5∙10-4 моль . 

Одержаний розчин є буферним, оскільки в ньому одночасно є слабка 
кислота (NH4

+) і спряжена до неї основа (NH3). Розраховуємо рН розчину: 
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Завдання для самостійної роботи 

Розрахувати рН розчину, одержаного змішуванням розчинів 1 і 2: 

№ розчин 1 розчин 2 відповідь 
1. 450 мл 0,1 М HCl 50 мл 7,85%-вого КОН (ρ=1,07 г/см3) 12,65 
2. 50 мл 0,5 М H2SO4 150 мл 2%-вого NaОН (=1,02 г/см3) 12,96 
3. 990 мл 0,04 М HNO3 10 мл 23%-вого КОН (=1,21 г/см3) 11,91 
4. 500 мл 0,2 М HCl 300 мл 1,05%-вого NaOH (=1,01 г/см3) 1,71 
5. 400 мл 0,12 М NaOH 100 мл 1,36%-вого HCl (=1,005 г/см3) 12,21 
6. 10 мл 5∙10-4 М KOH 990 мл води 8,70 
7. 100 мл 0,05 М H2S 50 мл 0,1 М NaOH 9,80 
8. 200 мл 0,1 М Na2CO3 100 мл 0,365%-вого HCl 10,32 
9. 50 мл 0,1 М Na3PO4 100 мл 0,05 М H2SO4 4,68 
10. 80 мл 0,01 М НNO2 20 мл 0,05 М HNO3 2,05 
11. 20 мл 0,05 М Н2С2О4 200 мл 0,01 М KOH 7,96 
12. 100 мл 0,05 М H2S 100 мл 0,1 М NaOH 12,50 
13. 50 мл 0,01 М NaOH 50 мл 0,02 М NH3 11,67 
14. 100 мл 0,01 М NH3 10 мл 0,365%-вого HCl 5,65 
15. 5 мл 5∙10-4 М HCl 495 мл води 5,30 
16. 100 мл 0,2 М Na2CO3 100 мл 0,5%-вого HCl 9,98 
17. 100 мл 0,05 М H2CO3 50 мл 0,1 М NaOH 8,34 
18. 50 мл 0,1 М Na3PO4 100 мл 0,05 М HNO3 9,76 
19. 20 мл 0,025 М Н2С2О4 100 мл 0,01 М KOH 7,94 
20. 100 мл 0,01 М HCl 10 мл 0,5%-вого NH3 9,54 
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8. Задачі на зміну величини pH розчину 

Хоч такі задачі є складнішими, ніж у розділах 6 і 7, однак методи 
їх розв’язування принципово не відрізняються. Відмінність лише в 
тому, що потрібно розраховувати не лише рН початкового розчину, 
але й кінцевої суміші. Слід уважно поставитись до з’ясування складу 
одержаного розчину: враховувати можливі реакції, зміну об’єму, 
вплив іонної сили розчину тощо. 

Приклад 1. Як зміниться рН, якщо у 100 мл 10-3 М розчину ацетатної 
кислоти розчинити 12,3 мг CH3COONa? 

Знаходимо початкове значення рН розчину: 
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У кінцевому розчині є буферна суміш: CH3COONa і CH3COOН. Для 
розрахунку рН цього розчину треба спершу обчислити кількості речовин: 

nCH3COOH = CCH3COOH ∙ VCH3COOH = 10-3∙0,1 = 10-4 моль , 
nCH3COONa = mCH3COONa / MCH3COONa = 0,0123 / 82,0 = 1,5∙10-4 моль . 

Знаходимо рН розчину: 
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Різниця рН становить 4,94-3,88=1,06. Отже, в результаті додавання натрій 
ацетату рН розчину зросло на 1,06. 

Приклад 2. Скільки мл 0,01 М NaOH потрібно додати до 100 мл 0,03 М 
NH4Cl, щоб одержати розчин з рН 9,25? 

Значення рН 9,25 відповідає буферній суміші NH4
+-NH3. Оскільки pKa, NH4+ 

також рівне 9,25, то робимо висновок, що кількості NH4
+ i NH3 у кінцевому 

розчині мають бути однаковими. При додаванні натрій гідроксиду до амоній 
хлориду у розчині відбувається реакція: 

NaOH + NH4Cl = NaCl + NH3∙H2О , 

в іонному вигляді: 
OH- + NH4

+ = NH3 + H2O . 

Кількості NH4
+ i NH3 у кінцевому розчині будуть однаковими, якщо 

кількість доданого NaOH вдвічі менша від кількості NH4Cl: 
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nNH4Cl = CNH4Cl ∙ VNH4Cl = 0,03∙0,1 = 3∙10-3 моль, 

nNaOH = 1/2 nNH4Cl = 1,5∙10-3 моль . 

Обчислюємо об’єм розчину натрій гідроксиду, в якому є 1,5∙10-3 моль 
NaOH: 

VNaOH = nNaOH / CNaOH = 1,5∙10-3 / 0,01 = 0,15 л   (150 мл) . 

Отже, щоб довести рН розчину до 9,25, треба додати 150 мл зазначеного 
розчину натрій гідроксиду. 

Приклад 3. Скільки мг NaСl потрібно додати до 100 мл 10-4 М HCl, щоб 
змінити рН на 0,1 одиниці? 

Внаслідок додавання NaCl зростає іонна сила розчину, що і призводить до 
збільшення рН розчину. Спершу знаходимо початкове та кінцеве значення рН: 

рНпоч = -lgCHCl = -lg10-4 = 4,0 . 

рНкін = 4,0+0,1 = 4,1 . 

Знаходимо коефіцієнт активності іона H3O+ : 

aH3O+ = 10-pH = 10-4,1 = 7,94∙10-5 M, 

γH3O+ = aH3O+/[H3O+] = 7,94∙10-5 / 10-4 = 0,794 . 

З додатку 3 знаходимо, що такий коефіцієнт активності однозарядного іона 
відповідає іонній силі 0,07. Знаходимо масу натрій хлориду: 

СNaCl = 0,07 M, 

mNaCl = СNaCl ∙ Vр-ну ∙ МNaCl = 0,07∙0,1∙58,44 = 0,409 г  (409 мг) . 
 

Завдання для самостійної роботи 

1. Скільки г Na2SO4 потрібно додати до 300 мл 10-3 М HCl, щоб 
змінити рН на 0,15 одиниці?  (4,3 г). 

2. Скільки мл 0,1 М розчину NaOH потрібно додати до 100 мл 
0,05 М NH4Cl, щоб одержати розчин з рН 9,0? Яка буферна ємність 
цього розчину? (28 мл; 0,022 моль/л). 

3. Як зміниться рН 0,01 М NaOH, якщо до 200 мл цього розчину 
додати 3 г натрій сульфату?  (зросте на 0,10). 

4. Скільки мг NaОН потрібно додати до 500 мл 0,0365%-вого 
розчину HCl, щоб підвищити рН цього розчину на 1,0? (180 мг). 

5. Як зміниться рН 2∙10-4 М HNO3, якщо у 200 мл цього розчину 
розчинити 2,02 г KNO3?  (зросте на 0,11). 
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6. Як зміниться рН, якщо до 500 мл 0,01 М HNO3 додати 14,61 г 

натрій хлориду?  (зросте на 0,16). 
7. Скільки мл 0,1 М HCl потрібно додати до 150 мл 0,2 М 

CH3COONa, щоб одержати буферний розчин з рН 5,0?  (110 мл). 
8. Скільки г K2SO4 потрібно додати до 300 мл 10-3 М HCl, щоб 

змінити рН на 0,15?  (5,3 г). 
9. Скільки мл 0,2 М HNO3 потрібно додати до 100 мл 0,1 М 

CH3COONa, щоб одержати розчин з максимальною буферною 
ємністю? Яке рН одержаного розчину?  (25 мл; 4,76). 

10. Який об’єм (мл за н.у.) вуглекислого газу треба пропустити 
крізь 200 мл 0,01 М розчину натрій гідроксиду (СО2 поглинається 
кількісно), щоб рН одержаного розчину становив 8,34?  (45 мл). 

11. У якому об’ємі (мл) 0,1 М NaHCO3 потрібно розчинити 1 г 
Na2CO3, щоб одержати буферний розчин з рН 10,0?  (197 мл). 

12. Який об’єм NH3 (мл за н.у.) треба пропустити крізь 200 мл 
0,01 М HCl (газ поглинається кількісно), щоб підвищити рН розчину 
до 5,63?  (44,8 мл). 

13. Як зміниться рН розчину, якщо до 300 мл 10-3 М NaOH 
додати 4,3 г натрій сульфату?  (зменшиться на 0,15). 

14. Скільки г K2CrO4 потрібно додати до 100 мл 0,05 М KHCrO4, 
щоб одержати буферний розчин з рН 6,5?  (0,971 г). 

15. Скільки мл 0,05 М КOH потрібно додати до 200 мл 0,04 М 
NH4Cl, щоб одержати розчин з рН 9,5?  (103 мл). 

16. Скільки мл 1 М HCl потрібно додати до 500 мл 0,2%-вого 
розчину Ва(ОН)2, щоб зменшити рН цього розчину на 1,0?  (10,5 мл). 

17. Скільки г CH3COONa потрібно розчинити у 500 мл 0,1 М 
СН3СООН, щоб одержати буферний розчин з максимальним 
значенням буферної ємності? Яке рН цього розчину?  (4,10 г; 4,76). 

18. Який об’єм (мл за н.у.) вуглекислого газу треба пропустити 
крізь 100 мл 0,01 М розчину натрій гідроксиду (СО2 поглинається 
кількісно), щоб рН одержаного розчину довести до 10,0?  (16,8 мл). 

19. Як зміниться рН 5∙10-4 М HCl, якщо у 200 мл цього розчину 
розчинити 4,68 г натрій хлориду?  (зросте на 0,1). 

20. Скільки мл 0,1 М NaOH потрібно додати до 50 мл 0,1 М 
NH4Cl, щоб одержати буферний розчин з рН 9,1?  (21 мл).  
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9. Розрахунок ступеня протолізу, молярних часток та 
рівноважних концентрацій різних форм протолітів 

 
Як вже зазначалось (див. розділ 3), слабкі протоліти перебувають 

у розчині у вигляді суміші різних форм − молекулярної та іонної. 
Наприклад, у розчині вугільної кислоти та її солей − карбонатів, є 
такі форми: H2CO3, HCO3

- i CO3
2-. Відносну кількість певної форми 

характеризує її молярна частка (α). Молярна частка певної форми 
протоліта показує, яка частина від загальної кількості протоліта 
припадає на цю форму: 

]2
3[]3[]32[

]3[

32

]3[

3 





 COHCOCOH

HCO

COHC
HCO

HCO  . 

В табл. 2 наведено формули для розрахунку молярних часток 
різних форм для одно-, дво- та трипротонних протолітів. Детальне 
виведення цих формул можна знайти в [1]. Як видно з табл. 2, 
молярні частки різних форм протолітів залежать від концентрації 
іонів Н3О+. Тому, для розрахунку α, попередньо обчислюють рН 
розчину, а відтак і [Н3О+]. Якщо потрібно знайти рівноважну 
концентрацію певної форми, то використовують таку залежність: 

323
]3[ COHCHCOHCO    . 

Приклад 1. Розрахувати рівноважну концентрацію ацетат-іона у 10-3 М 
розчині натрій ацетату. 

Спершу розраховуємо рН розчину і концентрацію іонів гідроксонію: 

88,7310lg
2
1)24,9(

2
114

3
lg

2
1

3,2
114  COOCHCCOOCHbpKpH . 

81032,188,71010]3[  pHOH  моль/л . 

Потім – молярну частку та рівноважну концентрацію ацетат-іона: 

9992,051074,181032,1

51074,1

3,]3[
3,

3





COOHCHaKOH

COOHCHaK

COOCH  . 

410992,93109992,0
33

]3[ 
COONaCHCCOOCHCOOCH   моль/л . 
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Отже, майже весь протоліт (99,92%) перебуває в розчині у вигляді ацетат-

іона і лише 0,08% – ацетатної кислоти. По-іншому ще кажуть, що ступінь 
протолізу становить 0,08 %, адже СН3СООН – продукт протолізу ацетату: 

СН3СОО- + Н2О  СН3СООН + ОН- . 

Таблиця 2 
Формули для розрахунку молярних часток 

Тип 
прото-

літу 
Формули 

НА 
HAaKOH

OH
HA

,]3[

]3[




             

HAaKOH
HAaK

A
,]3[

,
  

Н2А 






HAaKAHaKHAaKOHOH

OH
AH

,2,,]3[2]3[

2]3[

2
  






HAaKAHaKHAaKOHOH
HAaKOH

HA
,2,,]3[2]3[

,]3[
  






HAaKAHaKHAaKOHOH

HAaKAHaK

A
,2,,]3[2]3[

,2,
2  

Н3А 

Позначення: K1 – Ka, H3A;  K2 – Ka, H2A-; K3 – Ka, HA2-; 

32121]3[1
2]3[3]3[

3]3[

3 KKKKKOHKOHOH

OH
AH 


  

32121]3[1
2]3[3]3[

1
2]3[

2 KKKKKOHKOHOH

KOH
AH 


  

32121]3[1
2]3[3]3[

21]3[
2 KKKKKOHKOHOH

KKOH
HA 


  

32121]3[1
2]3[3]3[

321
3 KKKKKOHKOHOH

KKK
A 


  
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Ступінь протолізу (h) – це частка протоліта, яка перебуває в 

розчині у вигляді продуктів протолізу. Наприклад, якщо ступінь 
протолізу деякої кислоти Н2А становить 15%, то це означає, що в 
розчині частка продуктів протолізу (НА- і А2-) складає 15%, решта 
припадає на форму Н2А. 

Приклад 2. Який ступінь протолізу нітритної кислоти в 10-2 М її розчині? 

Спершу обчислюємо рН розчину: 

58,2210lg
2
116,3

2
1

2
lg

2
1

2,2
1  HNOCHNOapKpH . 

31063,258,210]3[ OH  моль/л . 

Ступінь протолізу HNO2 рівний молярній частці NO2
--іона: 

2078,04109,631063,2

4109,6

2,]3[
2,

2





HNOaKOH
HNOaK

NOh    (20,78%) . 

Для розчинів слабких кислот за умови Ка∙CHA≥10-12 можна користуватись 
простішою формулою: 

HAC
HAaK

h ,  . 

Приклад 3. Розрахувати ступінь протолізу ціанідної кислоти в 0,1 М її 
розчині. 

Оскільки Ка, HCN ∙С HCN ≥ 10-12, то ми можемо скористатися вищезгаданою 
формулою: 

5101,7
1,0

10105, 


HCNC
HCNaK

h   (7,1∙10-3 %) . 

 

Завдання для самостійної роботи 

1. Розрахувати рівноважну концентрацію іона ацетату і ступінь 
протолізу ацетатної кислоти після додавання 10 мл 3,4%-вого HCl 
(=1,015 г/см3) до 100 мл 0,1 М СН3СООН.  (1,8∙10-5 М; 2∙10-2 %). 

2. Розрахувати молярну частку хромат-іону в 0,01 М розчині 
хромової кислоти.  (3,2∙10-3 %). 

3. Розрахувати рівноважну концентрацію іона амонію і ступінь 
протолізу аміака, якщо до 100 мл 0,1 М його розчину додали 
0,2 г NaOH.  (3,52∙10-2 %). 
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4. Розрахувати рівноважну концентрацію гідрогенфосфат-іона в 
1,2%-вому розчині Н3РО4 (=1,005 г/см3).  (2,6∙10-2 M). 

5. Розрахувати молярну частку гідрогенкарбонат-іона у 
0,01 М розчині натрій карбонату.  (13,4 %). 

6. Розрахувати молярні частки та рівноважні концентрації H2S, 
HS-, S2- у 0,1 М розчині H2S.  (99,9; 9,99∙10-2; 2,50∙10-10 %). 

7. Змішали 100 мл 0,1 М СН3СООН і 100 мл 0,1 М HNO3. 
Розрахувати рівноважні концентрації СН3СООН і СН3СОО- в 
одержаному розчині.  (99,97; 3,47∙10-2 %). 

8. Як зміниться ступінь протолізу фосфатної кислоти, якщо до 50 
мл 0,04 М Н3РО4 додати 20 мл 0,05 М HCl?  (зменшиться на 1,1 %). 

9. Як зміниться ступінь протолізу метиламіну, якщо до 100 мл 
0,06 М його розчину додати 1 г КОН?  (зменшиться на 21,6 %). 

10. У 500 мл 0,1 М HCl розчинили 2,0 г щавелевої кислоти. 
Розрахувати молярні частки щавелевої кислоти, гідрогеноксалат- та 
оксалат-іонів в одержаному розчині.  (64,1; 35,9; 1,94∙10-2 %). 

11. Розрахувати молярну частку карбонат-іона у 2∙10-3 М розчині 
карбонатної кислоти.  (2,44∙10-6 %). 

12. Розрахувати рівноважну концентрацію та молярну частку 
дигідрогенфосфат-іона у 0,01 М розчині Н3РО4.  (55,8 %; 0,00558 М). 

13. При якому рН розчину ступінь протолізу ацетатної кислоти 
становить 0,035%?  (1,30). 

14. Розрахувати рівноважну концентрацію гідрогенкарбонат-іона 
у 0,01 М розчині натрій карбонату.  (1,34∙10-3 М). 

15. Розрахувати ступінь протолізу ацетатної кислоти в 
середовищі 5∙10-2 М розчину HCl.  (3,5∙10-2 %). 

16. У 500 мл 0,01 М КОН розчинили 0,1 г натрій фосфату. 
Розрахувати рівноважну концентрацію та молярну частку 
гідрогенфосфат-іона в одержаному розчині.  (8,14∙10-4 М; 66,7 %). 

17. Як зміниться ступінь протолізу H2C2O4, якщо до 100 мл 
0,05 М її розчину додати 1 мл 0,5 М HCl?  (зменшиться на 2,7 %). 

18. Розрахувати рівноважну концентрацію іона ацетату в 2∙10-5 М 
розчині СН3СООН.  (1,18∙10-5 М). 

19. У 500 мл 0,04 М HCl розчинили 1,5 г натрій оксалату. Яка 
молярна частка іона НС2О4

- в одержаному розчині?  (80,3 %). 
20. Розрахувати ступінь протолізу фосфатної кислоти у 2∙10-3 М її 

розчині.  (81,4 %). 
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Додаток 1. Константи протолізу кислот та основ у водних розчинах 

Кислоти 

Формула Ка рКа  Формула Ка рКа 
H3AsO4 5,6∙10-3 2,25  HNO2 6,9∙10-4 3,16 
H2AsO4

- 1,7∙10-7 6,77  H3PO4 7,1∙10-3 2,15 
HAsO4

2- 3,0∙10-12 11,5  H2PO4
- 6,2∙10-8 7,21 

H3AsO3 5,9∙10-10 9,23  HPO4
2- 5,0∙10-13 12,3 

HCOOH 1,8∙10-4 3,75  H3PO3 3,1∙10-2 1,51 
CH3COOH 1,74∙10-5 4,76  H2PO3

- 1,6∙10-7 6,80 
C6H5COOH 6,3∙10-5 4,20  H4P2O7 1,2∙10-1 0,91 

H2CO3 4,5∙10-7 6,35  H3P2O7
- 7,9∙10-3 2,10 

HCO3
- 4,8∙10-11 10,32  H2P2O7

2- 2,0∙10-7 6,70 
H2C2O4 5,6∙10-2 1,25  HP2O7

3- 4,8∙10-10 9,32 
HC2O4

- 5,4∙10-5 4,26  H2S 1,0∙10-7 6,99 
HCN 5,0∙10-10 9,30  HS- 2,5∙10-13 12,6 

H2CrO4 1,6∙10-4 3,80  H2SO3 1,4∙10-2 1,85 
HCrO4

- 3,2∙10-7 6,50  HSO3
- 6,2∙10-8 7,20 

H2MoO4 2,9∙10-3 2,54  HF 6,2∙10-4 3,21 
HMoO4

- 1,4∙10-4 3,86  H2O2 2,0∙10-12 11,7 
 

Основи 

Формула Кb рКb 
NH3 1,76∙10-5 4,75 
N2H4 9,3∙10-7 6,03 

NH2OH 8,9∙10-9 8,05 
CH3NH2 4,6∙10-3 3,34 
C6H5NH2 4,3∙10-10 9,37 

 

Додаток 2. Молекулярні маси деяких речовин 

Речовина Mr Речовина Mr Речовина Mr 
HCl 36,46 Cu(NO3)2 187,56 Na2SO4 142,04 

H2SO4 98,08 CuCl2 134,45 NH3 17,03 
HNO3 63,01 CuSO4 159,61 NH4Cl 53,49 
H3PO4 98,00 CuSO4∙5H2O 249,69 KCl 74,55 
BaCl2 208,23 H2C2O4 90,04 K2CrO4 194,19 

Ba(OH)2 171,34 Na2C2O4 134,00 K3PO4 212,27 
CH3COOH 60,05 Na2CO3 105,99 K2HPO4 174,18 
CH3COOK 98,14 Na2CO3∙10H2O 286,14 KH2PO4 136,09 
CH3COONa 82,03 NaCl 58,44 KOH 56,11 

Ca(NO3)2 164,09 NaNO3 84,99 KNO3 101,10 
CaCl2 110,98 NaOH 40,00 K2SO4 174,26 
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Додаток 3. Коефіцієнти активності іонів 
при різних значеннях іонної сили розчину  

μ γM+ γM2+ γM3+  μ γM+ γM2+ γM3+ 

0,001 0,965 0,866 0,724  0,04 0,829 0,473 0,185 
0,002 0,951 0,819 0,638  0,05 0,816 0,442 0,160 
0,003 0,941 0,785 0,580  0,06 0,804 0,418 0,140 
0,004 0,933 0,758 0,536  0,07 0,794 0,398 0,126 
0,005 0,926 0,736 0,501  0,08 0,785 0,381 0,114 
0,006 0,920 0,716 0,472  0,09 0,778 0,366 0,104 
0,007 0,914 0,699 0,447  0,1 0,771 0,353 0,096 
0,008 0,909 0,684 0,425  0,2 0,727 0,280 0,057 
0,009 0,905 0,670 0,406  0,3 0,706 0,248 0,044 
0,01 0,900 0,657 0,389  0,4 0,694 0,233 0,038 
0,02 0,868 0,568 0,280  0,5 0,689 0,225 0,035 
0,03 0,846 0,512 0,222  0,6 0,686 0,222 0,034 
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