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PHẦN 1. LÍ THUYẾT HÓA HỌC ĐẠI CƢƠNG 

 

CHƢƠNG 1. CẤU TẠO NGUYÊN TỬ VÀ 

HỆ THỐNG TUẦN HOÀN CÁC NGUYÊN TỐ HOÁ HỌC 

 

1.1. Thành phần cấu tạo của nguyên tử. Kích thƣớc, khối lƣợng nguyên tử 

1.1.1. Thành phần cấu tạo của nguyên tử 

Ngày nay, người ta đã biết rằng nguyên tử gồm có hạt nhân mang điện tích 

dương và lớp vỏ mang điện tích âm. 

a. Lớp vỏ  

Lớp vỏ nguyên tử gồm các hạt mang điện âm gọi là electron (hay điện tử)  

Điện tích của các hạt electron đều bằng nhau và bằng -1,602.10
-19

C. Đây là điện 

tích nhỏ nhất vì vậy được gọi là điện tích nguyên tố. 

b. Hạt nhân 

Hạt nhân nguyên tử gồm các hạt proton và nơtron. 

Proton có điện tích đúng bằng điện tích của electron nhưng ngược dấu. Để 

thuận tiện người ta quy ước lấy điện tích nguyên tố làm đơn vị, khi đó điện tích của 

electron là 1- và điện tích của proton là 1+. 

Nơtron không mang điện, có khối lượng xấp xỉ bằng khối lượng của proton. 

Khối lượng, điện tích, kí hiệu của electron, proton, nơtron ghi ở bảng 1.1 

Bảng 1.1. Khối lượng, điện tích của các hạt electron, proton, nơtron 

Tên Kí hiệu Khối lượng Điện tích 

Electron E 

-31

em =9,1095.10 kg  

me 0,549.10
-3

đvC 

191,602.10 C  

 1- 

Proton P 

-27

pm =1,6726.10 kg  

mp 1đvC 

191,602.10 C  

1+ 

Nơtron N 

-27

nm =1,6750.10 kg  

mn 1đvC 
0 
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1.1.2. Kích thƣớc, khối lƣợng của nguyên tử  

Ngày nay, khoa học có thể xác định được kích thước, khối lượng của nguyên tử 

và các thành phần cấu tạo nguyên tử. 

Kích thước: Nếu hình dung nguyên tử như một khối cầu thì nó có đường kính 

khoảng 10
-10

m hay 1
0

 . Nguyên tử nhỏ nhất là hiđro có bán kính khoảng 0,53
0

  

(1
o

A =10
-10

m). 

Đường kính của hạt nhân nguyên tử còn nhỏ hơn, vào khoảng 
0

410   

Đường kính của electron và proton lại còn nhỏ hơn nhiều: khoảng 
0

710   

Khối lượng:  Khối lượng một nguyên tử vào khoảng 10
-26

kg. Nguyên tử nhẹ 

nhất là hiđro có khối lượng là 271,67.10 kg  

 

1.2. Cấu tạo nguyên tử 

1.2.1. Cấu tạo nguyên tử theo quan điểm của cơ học cổ điển 

a. Thuyết Ruzơpho (Rutherford) 1911 

Ruzơpho cho rằng: Các electron quay xung quanh hạt nhân giống như các 

hành tinh quay xung quanh mặt trời. 

Theo thuyết điện động lực học, hạt mang điện như electron khi chuyển động 

tròn sẽ phát ra năng lượng dưới dạng bức xạ. Như thế, electron liên tục mất năng 

lượng và cuối cùng rơi vào hạt nhân do đó nguyên tử không tồn tại. Mặt khác, theo 

thuyết Ruzơpho quang phổ phát xạ của nguyên tử phải là quang phổ liên tục, nhưng 

thực tế cho thấy rằng quang phổ phát xạ của nguyên tử là quang phổ vạch. 

b. Thuyết Bo (Bohr) 1913 

Thuyết Bo gồm ba định đề: 

i. Electron chuyển động quanh hạt nhân trên những quỹ đạo tròn đồng tâm, bán 

kính tỉ lệ với nhau theo bình phương của những số nguyên 

r1: r2: r3…….rn = 1
2
: 2

2
: 3

2…….n
2
  hay: rn = r1n

2
 

n là số lượng tử chính  

- Khi chuyển động trên quỹ đạo, electron không phát hay thu năng lượng do đó 

bán kính không thay đổi. 
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Sự thu hoặc phát năng lượng chỉ xảy ra khi electron chuyển động từ quỹ đạo 

này đến quỹ đạo khác. 

- Khi electron chuyển động từ quỹ đạo này đến quỹ đạo khác, nó sẽ thu hoặc 

phát một lượng tử năng lượng. Năng lượng đó có thể thể hiện dưới dạng bức xạ điện 

tử có tần số  (nuy), 
hc

ε = hν =
λ

. 

Thuyết Bo đã giải thích thành công nguyên nhân sự phát xạ, tính gián đoạn 

quang phổ phát xạ của nguyên tử hiđro. 

Khi phóng điện qua hiđro, thì electron ở quỹ đạo K (n = 1) trong các nguyên tử 

hiđro chuyển đến mức năng lượng cao hơn (n = 2,3,4…..). Các trạng thái mới này của 

nguyên tử hiđro được gọi là trạng thái kích thích. Ở trạng thái kích thích, các electron 

luôn có xu hướng chuyển về mức năng lượng thấp hơn (nhảy về quỹ đạo gần hạt nhân 

hơn). Trong quá trình nhảy về, sẽ có sự phát năng lượng từng lượng tử, dưới dạng các 

bức xạ ánh sáng có tần số  . 

Nếu nđ  2, nc = 1 ta được các vạch 

trong dãy Lyman 

Nếu nđ  3, nc = 2 ta được các vạch 

trong dãy Balmer 

Nếu nđ  4, nc = 3 ta được các vạch 

trong dãy Paschen 

Nếu nđ  5, nc = 4  ta được các 

vạch trong dãy Bracket 

Nếu nđ  6, nc = 5  ta được các 

vạch trong dãy Pfund 

 

Hình 1.1. Sự xuất hiện các dãy phổ 

Của nguyên tử hiđro theo thuyết Bo 

Vì nđ, nc có những giá trị gián đoạn nên ở hay ν  cũng phải có những giá trị gián 

đoạn. Do đó quang phổ phải là quang phổ vạch (hình 1.1). 

Thuyết Bo đã thành công trong việc giải thích quang phổ hiđro. Các phép tính 

về bước sóng, độ dài sóng của các vạch quang phổ...trong nguyên tử phù hợp với thực 

nghiệm. 
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c. Thuyết Xomophen (Sommfen) 

Theo Xomophen mỗi quỹ đạo Bo thực ra là một lớp quỹ đạo, trong đó có cả 

quỹ đạo tròn và quỹ đạo elip. Xomophen cũng đưa ra thêm số lượng tử phụ l để mô tả 

trạng thái năng lượng của electron trong nguyên tử. 

Thuyết Bo-Xomophen không giải thích được thật chi tiết quang phổ của các 

nguyên tử nhiều electron. Bởi vậy mẫu nguyên tử Bo-Xomophen cần được thay thế 

bằng những quan điểm hiện đại của cơ học lượng tử. 

 

1.2.2. Cấu tạo nguyên tử theo quan điểm hiện đại của cơ học lƣợng tử 

a. Những tiền đề của cơ học lượng tử 

 Bản chất sóng hạt của electron 

Theo quan điểm của vật lí hiện đại photon vừa có bản chất sóng, nghĩa là có tần 

số dao động   và tốc độ chuyển động c; vừa có bản chất hạt, nghĩa là có khối lượng m 

và cùng tốc độ chuyển động c. Tính chất nhị nguyên của photon được thể hiện bằng 

biểu thức:  
h

λ  
mc

= .     

 Trong đó: ở mô tả tính chất sóng, m mô tả tính chất hạt  

Năm 1924 Đơ Brơi (L de Broglie) đưa ra giả thuyết là không phải chỉ có photon 

mới có bản chất sóng mà những hạt vi mô như electron chẳng hạn cũng có tính chất 

đó. Chuyển động của các hạt vi mô có thể xem là chuyển động sóng, bước sóng của 

chuyển động đó tuân theo hệ thức: 
h

λ  
mv

= . (1.1) 

Ít năm sau quan điểm về bản chất sóng của electron đã được Đavisơn 

(C.Davison) và Geme (L.Germen) chứng minh bằng thực nghiệm.  

 Hệ thức bất định Hayxenbe (W Heisenberg) 1927: Không thể xác định đồng thời 

chính xác cả vị trí và tốc độ của vi hạt.  

Chẳng hạn, một hạt chuyển động theo phương x với độ bất định về toạ độ là x 

và độ bất định về tốc độ vx thì hệ thức bất định có dạng:  

  


x

h
x. v

2 m
              (1.2) 

Trong đó: h là hằng số Plan (Planck); m là khối lượng của vi hạt 
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Áp dụng hệ thức bất định cho nguyên tử ta thấy electron không thể quay trên 

quỹ đạo quanh hạt nhân chính xác như Bo. Điều đó có nghĩa là không thể áp dụng cơ 

học cổ điển của Niutơn cho các vi hạt mà phải xây dựng môn cơ học mới, đó là cơ học 

lượng tử. 

b. Phương trình Srođinhgơ (E.Schrodinger) 

Cơ học lượng tử nghiên cứu chuyển động của các hạt vi mô. Cơ sở của cơ học 

lượng tử là phương trình sóng Srođinhgơ. Dạng tổng quát của phương trình Srođinhgơ 

như sau: H = E (1.3) 

Trong đó     H: Toán tử Haminhtơn (Hamilton), 
2h

H - Δ+U = 28π m
; 

h: Hằng số Plan; 

:Toán tử Laplac (Laplace), 

2 2 2

2 2 2
zx y

  
   

  
  ; 

m: Khối lượng electron; 

U: Thế năng của electron; 

E: Năng lượng toàn phần của electron. 

Giải phương trình (1.3) sẽ tìm được hàm  của electron và năng lượng của 

electron tương ứng với nó. Việc giải chính xác phương trình Srođinhgơ chỉ thực hiện 

được với nguyên tử và ion có một electron. Với các nguyên tử nhiều electron phải 

dùng phương pháp gần đúng. Kết quả của phương pháp này giải thích thoả mãn các số 

liệu thực nghiệm.  

Khi giải phương trình Srođinhgơ đối 

với nguyên tử hiđro thu được các kết quả 

sau: 

A. Hàm sóng  phụ thuộc vào ba số 

nguyên n, l, m (m: số lượng tử từ). 

B. Năng lượng của electron biến 

thiên gián đoạn theo n. 

Xác suất tìm thấy electron cực đại ở 

 
Hình 1.2. Đám mây electron của 

nguên tử hiđro. 

 

90%     10% 
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khoảng cách đối với hạt nhân bằng 0,53
o

A . (hình 1.2) 

Như thế xác suất có mặt electron xung quang hạt nhân nguyên tử khoảng 90% 

gọi là mây electron. Mây electron của nguyên tử hiđro là hình cầu bán kính khoảng 

0,53
o

A . 

Như vậy, trong cơ học lượng tử không còn tồn tại khái niệm quỹ đạo mà được 

thay bằng obitan nguyên tử. Một obitan nguyên tử là một hàm  của electron trong 

nguyên tử. 

Vậy, vùng không gian trong đó xác suất tìm thấy electron lớn nhất là obitan 

nguyên tử.  

c. Bốn số lượng tử đặc trưng cho trạng thái của electron trong nguyên tử 

Kết quả giải phương trình Srođinhgơ cho thấy hàm sóng  của electron phụ 

thuộc vào ba số lượng tử n, l, m và được kí hiệu là nlm. Hàm nlm ứng với ba giá trị 

của n, l, m được gọi là một obitan nguyên tử. 

Những kết quả nghiên cứu lí thuyết và thực nghiệm cho thấy việc mô tả một 

electron trong nguyên tử là không đầy đủ khi chỉ sử dụng ba số lượng tử trên, mà cần 

phải đưa ra một số lượng tử nữa là số lượng từ spin ms. 

 Số lượng tử chính (n) 

Các electron của nguyên tử được chia thành từng lớp electron, mỗi lớp được 

đặc trưng bằng một giá trị của số lượng tử n. Số lượng tử n nhận các giá trị nguyên 

dương từ 1 trở lên. 

          Giá trị của n 1 2 3 4     … 

Kí hiệu lớp electron K L M N    … 

Đối với nguyên tử hiđro hoặc ion một electron như He
+
, Li

2+
, n đặc trưng cho 

mức năng lượng của electron trong nguyên tử hay ion được xét và được tính bằng 

công thức  
2

2

Z
E -13,6 eV

n
= .                                  (1.4) 

Trong đó, Z là Số proton của nguyên tử được xét. 

Đối với nguyên tử nhiều electron, ngoài sự tương tác của các electron với hạt 

nhân, còn có sự tương tác giữa các electron với nhau, nên năng lượng của electron còn 

phụ thuộc vào hai số lượng tử, đó là số lượng tử n và số lượng tử l . Vì vậy trong 
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trường hợp này giá trị của n chỉ đặc trưng cho mức năng lượng trung bình của một 

lớp. 

 Số lượng tử phụ ( l ) 

Mỗi lớp electron từ n = 2 trở lên gồm nhiều phân lớp. Mỗi phân lớp electron 

đặc trưng bằng một giá trị của số lượng tử l . Số phân lớp của mỗi lớp bằng giá trị n 

chỉ lớp đó. 

Số lượng tử phụ l  nhận các giá trị nguyên dương từ 0 đến (n - 1) 

 Giá trị của l                : 0     1     2     3…(n - 1) 

Ký hiệu các phân lớp  : s      p     d     f… 

Để chỉ phân lớp thuộc lớp nào người ta ghi giá trị của n chỉ lớp đó trước ký hiệu 

phân lớp. 

Ví dụ: Lớp K (n = 1) có một phân lớp 1s (số 1 chỉ lớp n = 1, chữ s chỉ phân lớp 

l  = 0); 

Lớp K (n = 2) có hai phân lớp: 2s (n = 2; l  = 0) và 2p (n = 2; l  = 1); 

Lớp M (n = 3) có ba phân lớp:3s (n = 3; l  = 0); 3p (n = 3; l  = 1) và 3d(n =3; l  

= 2); 

Lớp N (n = 4) có bốn phân lớp: 4s (n = 4; l = 0); 4p (n = 4; l  = 1); 4d (n = 4; l  

= 2) và 4f (n = 4; l   = 3). 

ý nghĩa: 

- l  đặc trưng cho phân lớp electron; 

- l  đặc trưng cho phân mức năng lượng của các electron trong lớp eletron khảo 

sát, trong một lớp electron năng lượng của các electron tăng theo thứ tự ns - np - nd - 

nf; 

- l  đặc trưng cho hình dạng obitan (hình 1.3) và mômen động lượng obitan, 

nghĩa là mỗi giá trị của l , obitan có hình dạng xác định và mômen động lượng obitan 

có giá trị xác định. 

h
μ  ( +1)

2π
= l l  

μ : Mômen động lượng obitan, h: Hằng số Plan. 
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 Hình 1.3. Hình dạng và sự định hướng các AO s, p và d 

 

 Số lượng tử từ m 

 Số lượng tử từ đặc trưng cho sự định hướng của obitan trong không gian (hình 

1.3). Nói cách khác nó đặc trưng cho hình chiếu của vectơ momen động lượng obitan 

theo phương z: z

h
μ   m

2π
= . 

 z: Hình chiếu của vectơ momen động lượng obitan theo phương z. 

Số giá trị của số lượng tử từ phụ thuộc vào số lượng tử phụ l . Ứng với một giá 

trị của l  có ( 2 l  + 1) giá trị của m từ - l  đến + l  (kể cả giá trị 0). 

 

Giá trị của l  Giá trị của m 

0 0 

1 -1,  0,   1 

2 -2,  -1,  0,   1,   2 

3 -3,  -2,  -1,  0,   1,   2,   3 

 

 Số lượng tử spin ms 

 Ngoài ba số lượng tử đặc trưng cho obitan, electron còn được đặc trưng bởi số 

lượng tử spin. Số lượng tử spin đặc trưng cho sự chuyển động tự quay của electron 
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xung quanh trục riêng của nó, tương tự như quả đất tự quay xung quanh trục của 

mình. Chuyển động này gọi là chuyển động spin đặc trưng bởi momen động lượng 

spin ms. Số lượng tử spin ms chỉ có thể có hai giá trị là  
1

2
 và 

1

2
 . 

d. Ô lượng tử 

Mỗi hàm sóng nlm của electron trong nguyên tử là kết quả giải phương trình 

Srođinhgơ được gọi là một obitan nguyên tử (AO - Atomic Orbital). Mỗi obitan 

nguyên tử thường được biểu diễn bằng một ô vuông và được gọi là ô lượng tử. 

Lớp K (n = 1) l  = 0  m = 0 : ba giá trị này ứng với obitan 1s và được biểu 

diễn bằng một ô lượng tử  

Lớp L ( n = 2)   l  = 0  m = 0, có obitan 2s:  

        l  = 1  m = -1, có obitan 2py 

           m = 0, có obitan 2pz            

                                                     m = 1, có obitan 2px 

Ba obitan 2p cùng năng lượng nên được viết dưới dạng ba ô lượng tử liền nhau. 

          Lớp M ( n = 3)  

                           l  = 0   m = 0, có obitan 3s:  

     

   l  = 1  m = -1, có obitan 3py 

   m = 0, có obitan 3pz          

                                              m = 1, có obitan 3px 

       l  = 2     m = -2, có obitan 3dxy 

   m = -1, có obitan 3 dyz       

   m = 0, có obitan 3dz2
                        

 

   m = 1, có obitan 3 dzx       

           m = 2, có obitan 3d(x2 – y2) 

  

Năm obitan 3d cùng năng lượng được viết năm ô lượng tử liền nhau. 

 Như thế số lượng tử l  xác định hình dạng các obitan, còn số lượng tử m xác 

định hướng của các obitan xung quanh hạt nhân nguyên tử. Các obitan s ứng với l  = 

   

 

   

     



 

Trang 17/229 

0 và m = 0 có dạng hình cầu. Các obitan p ứng với l  = 1 có dạng hình quả tạ đôi hay 

hình số tám nổi, ba giá trị m = -1, 0, 1 ứng với ba sự định hướng khác nhau của ba 

obitan p xung quanh hạt nhân. Các obitan d ( l  = 2) là hình khối bốn cánh tiếp xúc với 

nhau ở hạt nhân. Có năm obitan ứng với năm giá trị của m là -2, -1, 0, 1, 2. (hình 1.3). 

e. Sự phân bố các electron trong nguyên tử ở trạng thái cơ bản 

 Nguyên lý loại trừ (nguyên lí Pauli) 

 Trong một nguyên tử không thể tồn tại hai electron có cùng giá trị của bốn số 

lượng tử n, l , m và ms. 

 Theo nguyên lý này, trong một nguyên tử nếu hai electron đã có ba số lượng tử 

n, l, m giống nhau thì số lượng tử thứ tư ms phải có giá trị khác nhau. 

 Từ nguyên lý này đã xác định được: 

Số electron tối đa trong một ô lượng tử là 2, người ta kí hiệu mỗi electron bằng 

một mũi tên trong một ô lượng tử ; 

 Số electron tối đa trong một phân lớp là 2(2 l +1); 

 Số electron tối đa trong một lớp là 2n
2
. 

   

Bảng 1.2. Số electron tối đa trên một số lớp và phân lớp 

Lớp n 
K L M N 

1 2 3 4 

Phân lớp l  0 0 1 0 1 2 0 1 2 3 

kí hiệu phân lớp s S p s p d s p d f 

Số e tối đa ở phân lớp l  2 2 6 2 6 10 2 6 10 14 

Số e tối đa ở lớp n 2 8 18 32 

 

 Nguyên lý vững bền: Trong nguyên tử, các electron ở trạng thái cơ bản sẽ được 

xếp tuần tự vào các obitan ứng với các phân mức năng lượng từ thấp đến cao. 

Thực nghiệm cho biết thứ tự đó như sau: 

1s < 2s < 2p <3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s < 4d < 5p < 6s  < 4f < 5d  < 6p < 7s < 5f <... 
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Ví dụ: Nguyên tử Mn có số thứ tự là 25 trong bảng hệ thống tuần hoàn nên có 

25e (Z = 25). Việc sắp xếp các electron vào nguyên tử Mangan như sau: 1s
2
 2s

2 
2p

6
3s

2
 

3p
6
3d

5
 4s

2
. Như vậy số electron ở các lớp như sau: Lớp K (2e), lớp L (8e), lớp M (7e), 

lớp N (2e). Đó là cấu hình electron của nguyên tử dưới dạng chữ. 

 Quy tắc Hun: Trong một phân lớp chưa đủ số electron tối đa, các electron có xu 

hướng phân bố đều vào các obitan (các ô lượng tử) sao cho có số electron độc thân 

với các giá trị số lượng tử spin cùng dấu lớn nhất. 

Ví dụ: Nguyên tử C (Z = 6), N (Z = 7) ở trạng thái cơ bản có cấu hình electron 

như sau: 

C: 
 

  

N: 
 

  

Một electron chiếm một AO (ô lượng tử) được gọi là electron độc thân. 

Cấu hình electron nguyên tử được viết dưới dạng ô lượng tử như trên gọi là cấu 

hình electron nguyên tử dưới dạng ô lượng tử.  
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1.3. Bảng hệ thống tuần hoàn các nguyên tố hoá học 

1.3.1. Cấu tạo của bảng tuần hoàn (bảng 1.3) 
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a. Chu kì 

Bảng hệ thống tuần hoàn gồm bảy chu kì. 

Các nguyên tử của các nguyên tố trong cùng một chu kì đều có số lớp electron 

bằng nhau và bằng số thứ tự chu kì chứa chúng. 

Ví dụ: Các nguyên tử của các nguyên tố chu kì 2 đều có hai lớp K và L. 

Bảng 1.4. Cấu hình electron của các nguyên tố 

Chu kỳ Z Nguyên tố Cấu hình electron 

1 1 H 1s
1 

2 He 1s
2
 

 

 

 

2 

3 Li [He] 2s
1
 

4 Be [He] 2s
2
 

5 B [He] 2s
2
 2p

1 

6 C [He] 2s
2
 2p

2 

7 N [He] 2s
2
 2p

3 

8 O [He] 2s
2
 2p

4 

9 F [He] 2s
2
 2p

5
 

10 Ne [He] 2s
2
 2p

6
 

    

 

 

3 

 

11 Na [Ne] 3s
1
 

12 Mg [Ne] 3s
2
 

13 Al [Ne] 3s
2
 3p

1 

14 Si [Ne] 3s
2
 3p

2 

15 P [Ne] 3s
2
 3p

3 
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3 

16 S [Ne] 3s
2
 3p

4 

17 Cl [Ne] 3s
2
 3p

5
 

18 Ar [Ne] 3s
2
 3p

6
 

 

4 

 

 

 

 

 

 

 

19 K [Ar] 4s
1
 

20 Ca [Ar] 4s
2
 

21 Sc [Ar] 4s
2
 3d

1 

22 Ti [Ar] 4s
2
 3d

2 

23 V [Ar] 4s
2
 3d

3 

24 Cr [Ar] 4s
2
 3d

5 

25 Mn [Ar] 4s
1
 3d

5
 

26 Fe [Ar] 4s
2
 3d

6
 

27 Co [Ar] 4s
2
 3d

7
 

28 Ni [Ar] 4s
2
 3d

8
 

29 Cu [Ar] 4s
1
 3d

10 

30 Zn [Ar] 4s
2
 3d

10 

31 Ga [Ar] 4s
2
 3d

10
 4p

1
 

32 Ge [Ar] 4s
2
 3d

10
 4p

2
 

33 As [Ar] 4s
2
 3d

10
4p

3
 

34 Se [Ar] 4s
2
 3d

10
4p

4
 

35 Br [Ar] 4s
2
 3d

10
4p

5
 

36 Kr [Ar] 4s
2
 3d

10
4p

6
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5 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

37 Rb [Kr] 5s
1
 

38 Sr [Kr] 5s
2
 

39 Y [Kr] 5s
2
 4d

1 

40 Zr [Kr] 5s
2
 4d

2 

41 Nb [Kr] 5s
2
 4d

3 

42 Mo [Kr] 5s
1
 4d

5 

43 Tc [Kr] 5s
2
 4d

5
 

44 Ru [Kr] 5s
1
 4d

7
 

45 Rh [Kr] 5s
1
 4d

8
 

46 Pb [Kr] 5s
o
 4d

10
 

47 Ag [Kr] 5s
1
 4d

10 

48 Cd [Kr] 5s
2
 4d

10 

49 In [Kr] 5s
2
 4d

10
 5p

1
 

50 Sn [Kr] 5s
2
 4d

10
 5p

2
 

51 Sb [Kr] 5s
2
 4d

10
 5p

3
 

52 Te [Kr] 5s
2
 4d

10
 5p

4
 

53 I [Kr] 5s
2
 4d

10
 5p

5
 

54 Xe [Kr] 5s
2
 4d

10
 5p

6
 

 

6 

 

55 Cs [Xe] 6s
1
 

56 Ba [Xe] 6s
2
 

57 La [Xe] 6s
2
 5d

1 
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6 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

58 Ce [Xe] 6s
2
 4f

1
 5d

1
 

59 Pr [Xe] 6s
2
 4f

3
 5d

0
 

60 Nd [Xe] 6s
2
 4f

4
 5d

0
 

61 Pm [Xe] 6s
2
 4f

5
 5d

0
 

62 Sm [Xe] 6s
2
 4f

6
 5d

0
 

63 Eu [Xe] 6s
2
 4f

7
 5d

0
 

64 Gd [Xe] 6s
2
 4f

7 
5d

1
 

65 Td [Xe] 6s
2
 4f

9
 5d

0
 

66 Dy [Xe] 6s
2
 4f

10
 5d

0
 

67 Ho [Xe] 6s
2
 4f

11
 5d

0
 

68 Er [Xe] 6s
2
 4f

12
 5d

0
 

69 Tm [Xe] 6s
2
 4f

13
 5d

0
 

70 Yb [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

0
 

71 Lu [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

1
 

72 Hf [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

2
 

73 Ta [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

3
 

74 W [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

4
 

75 Re [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

5
 

76 Os [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

6
 

77 Ir [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

7
 

78 Pt [Xe] 6s
1
 4f

14
 5d

9
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6 

79 Au [Xe] 6s
1
 4f

14
 5d

10
 

80 Hg [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

10
 

81 Ti [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

10 
6p

1
 

82 Pb [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

10 
6p

2
 

83 Bi [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

10 
6p

3
 

84 Po [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

10 
6p

4
 

85 At [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

10 
6p

5
 

86 Rn [Xe] 6s
2
 4f

14
 5d

10 
6p

6
 

 

 

 

 

 

7 

 

87 Fr [Rn] 7s
1
 

88 Ra [Rn] 7s
2
  

89 Ac [Rn] 7s
2
 6d

1
 

90 Th [Rn] 7s
2
 5f

0
 6d

2
 

91 Pa [Rn] 7s
2
 5f

2
 6d

1
 

92 U [Rn] 7s
2
 5f

3
 6d

1
 

93 Np [Rn] 7s
2
 5f

4
 6d

1
 

94 Pu [Rn] 7s
2
 5f

6
 6d

0
 

95 Am [Rn] 7s
2
 5f

7
 6d

0
 

96 Cm [Rn] 7s
2
 5f

7
 6d

1
 

97 Br [Rn] 7s
2
 5f

9
 6d

0
 

98 Cf [Rn] 7s
2
 5f

10
 6d

0
 

99 Es [Rn] 7s
2
 5f

11
 6d

0
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100 Fm [Rn] 7s
2
 5f

12
 6d

0
 

   

7 

 

101 Md [Rn] 7s
2
 5f

13
 6d

0
 

102 No [Rn] 7s
2
 5f

14
 6d

0
 

103 Lr [Rn] 7s
2
 5f

14
 6d

1
 

104 Km [Rn] 7s
2
 5f

14
 6d

2
 

105 Ns [Rn] 7s
2
 5f

14
 6d

3
 

b. Nhóm 

 Nguyên tố s, p, d và f. 

Những nguyên tố mà sự điền electron cuối cùng vào nguyên tử của chúng xảy 

ra ở phân lớp s gọi là các nguyên tố s.  Các nguyên tố nhóm IA, IIA là những nguyên 

tố s. 

Cũng định nghĩa tương tự cho các nguyên tố p, d và f. 

Các nguyên tố các nhóm từ IIIA đến VIIIA là nguyên tố p. 

Các nguyên tố d đều nằm ở các nhóm B. 

Các nguyên tố f có vị trí đặc bịêt: Có thể ghép chúng vào các nhóm IIIB, nhưng 

đa số các nguyên tố f có tính chất khác với các nguyên tố nhóm IIIB, nên tính chất của 

chúng thường được khảo sát riêng. 

Các nguyên tố mà sự điền electron cuối cùng vào nguyên tử xảy ra ở 4f được 

gọi là các lantanoit hay các nguyên tố họ lantan (có số Z từ 58 đến 71), còn sự điền 

electron cuối cùng xảy ra ở 5f gọi là các actinoit hay các nguyên tố họ actini (có số Z 

từ 90 đến 103). 

Các nguyên tố d và f còn có tên là các nguyên tố chuyển tiếp d và f. 

 Nhóm: Các nguyên tử của các nguyên tố trong cùng một nhóm đều có cấu hình 

electron hoá trị tương tự nhau. Đây là yếu tố cơ bản nhất quyết định tính chất tương 

tự nhau của các nguyên tử, các đơn chất và hợp chất tạo nên từ các đơn chất đó trong 

cùng nhóm. 
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Số oxi hoá lớn nhất của đa số các nguyên tố bằng số thứ tự nhóm (trừ flo, oxi, 

các nguyên tố nhóm IB, đa số các nguyên tố nhóm VIIIB, các lantanoit, các actioit và 

khí hiếm). Ví dụ, số oxi hoá lớn nhất của các nguyên tố nhóm VA và nhómVB là +5. 

 Nhóm A: Nguyên tử của các nguyên tố nhóm A có những đặc điểm cấu hình 

electron như sau: 

- Sự điền electron cuối cùng vào các nguyên tử đều xảy ra ở phân lớp s hoặc  

phân lớp p. 

Ví dụ: Nguyên tử của nguyên tố Z = 4: 1s
2
 2s

2
 thuộc nhóm A. Nguyên tử của 

nguyên tố Z = 31: 1s
2
 2s

2
 2p

6
 3s

2
 3p

6
 4s

2
 3d

10
 4p

1
 đều thuộc nhóm A. 

- Số electron ở lớp ngoài cùng của nguyên tử đúng bằng số thứ tự nhóm chứa 

nó. 

Ví dụ: Nguyên tử của nguyên tố có Z = 31 thuộc nhóm IIIA. 

Để nhận biết một nguyên tố thuộc nhóm A nào ta dựa vào cấu hình electron 

nguyên tử như sau: 

Nhóm IA       : Sự điền electron cuối cùng của nguyên tử kết thúc ở ns
1
 (trừ 

hiđro) 

Nhóm IIA      : Sự điền electron cuối cùng kết thúc ở ns
2
 (trừ heli có cấu hình 

electron 1s
2
) 

Nhóm  IIIA   : Sự điền electron vào nguyên tử kết thúc ở np
1
 

Nhóm  IVA   : Sự điền electron vào nguyên tử kết thúc ở np
2
 

Nhóm  VA      : Sự điền electron vào nguyên tử kết thúc ở np
3
 

Nhóm  VIA   : Sự điền electron vào nguyên tử kết thúc ở np
4
 

Nhóm  VIIA   : Sự điền electron vào nguyên tử kết thúc ở np
5
 

Nhóm  VIIIA : Sự điền electron vào nguyên tử kết thúc ở np
6
 

Nhóm này có thêm nguyên tố heli (Z = 2). Các nguyên tố nhóm VIIIA có tên là 

các khí hiếm. 

  Nhóm B: Các nguyên tố nhóm B có những đặc điểm cấu hình electron nguyên tử 

như sau: 

- Sự điền electron cuối cùng vào nguyên tử của các nguyên tố xảy ra ở phân lớp 

d hoặc f. 
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Ví dụ: Nguyên tố Z = 30 có cấu hình electron: 1s
2
 2s

2
 2p

6
 3s

2
 3p

6
 4s

2
 3d

10
, sự 

điền electron cuối cùng ở phân lớp 3d. 

Nguyên tố có Z = 59 có cấu hình electron 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
4s

2
3d

10
 4p

6
 5s

2
 4d

10
 

5p
6
 6s

2
 4f

3
, sự điền electron cuối cùng ở phân lớp 4f. 

- Số electron ở lớp ngoài cùng của các nguyên tử nhóm B đều ít hơn 3. 

- Số thứ tự nhóm bằng tổng số số electron lớp ngoài cùng và số electron ở phân 

lớp (n-1)d hoặc (n-2)f (trừ các nguyên tố nhóm IB, IIB, VIIIB). 

Ví dụ: Nguyên tố có số thứ tự Z = 25 có cấu hình electron 1s
2
 2s

2
 2p

6
 3s

2
 3p

6
 

4s
2
 3d

5 
ở nhóm VIIB vì có 2 electron ở lớp thứ 4  và 5 electron ở phân lớp 3d. 

Để nhận biết một số nguyên tố  thuộc nhóm B dựa vào cấu hình electron 

nguyên tử như sau: 

IIIB: Nguyên tử của các nguyên tố nhóm này có hai phân lớp electron ngoài 

cùng là (n-1)d
1
ns

2
. Người ta thường ghép các nguyên tố mà nguyên tử của chúng đang 

được điền vào (n-2)f vào nhóm IIIB. Tuy nhiên tính chất của các nguyên tố này khác 

nhiều với các nguyên tố nhóm IIIB. 

IVB: Nguyên tử có hai phân lớp ngoài cùng là (n-1)d
2 

ns
2
. 

VB: Nguyên tử có hai phân lớp ngoài cùng là (n-1)d
3 
ns

2
 (trừ niobi 4d

4 
5s

1
). 

VIB: Nguyên tử có hai phân lớp ngoài cùng là (n-1)d
4 

ns
2
 (trừ Cr và Mo: (n-1)d

5 

ns
1
) 

VIIB: Nguyên tử có hai phân lớp ngoài cùng là (n-1)d
5 

ns
2
.
  

VIIIB: Nguyên tử có hai phân lớp  ngoài cùng là (n-1)d
6,7,8 

ns
2
 (trừ Ru, Rh, Pd, 

Pt). 

IB: Nguyên tử có hai phân lớp ngoài cùng là (n-1)d
10

ns
1
. 

IIB: Nguyên tử có hai phân lớp ngoài cùng là (n-1)d
10

ns
2
. 

 

1.3.2. Sự biến đổi tuần hoàn cấu trúc vỏ electron của nguyên tử các nguyên tố 

So sánh cấu tạo vỏ electron của nguyên tử  các nguyên tố  thuộc các chu kì khác 

nhau trong bảng tuần hoàn, ta có thể rút ra những nhận xét sau: 
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Bảng 1.5: Sự biến đổi cấu tạo lớp vỏ electron theo ku kì 

Chu kì 1    :  s
1
 s

2 

Chu kì 2, 3:  s
1
 s

2
                                                                 p

1………p
6 

Chu kì 4, 5:  s
1
 s

2
  d

1…………………………………d
10 

   p
1………p

6 

Chu kì 6    :  s
1
 s

2
  d

1
, f

1……… ….f
14

, d
2……………d

10
    p

1………p
6
 

Chu kì 7    :  s
1
 s

2
  d

1
, f

2…………..f
14

,d
2
, d

3…………………………. 

 

 - Chu kì bắt đầu ở nguyên tố  mà phân lớp đầu tiên của lớp mới (phân lớp s) bắt 

đầu có electron và chu kì kết thúc ở nguyên tố mà phân lớp p của các lớp đó đã hoàn 

thành. 

Vì bắt đầu chu kì có sự thành lập lớp electron mới, do đó số thứ tự chu kì mà 

nguyên tố chiếm, bằng số lớp electron mà nguyên tử của nguyên tố đó có. 

- Các nguyên tố trong cùng một phân nhóm (nhóm A, nhóm B) có vỏ electron 

tương tự nhau (bảng 1.6). 

Bảng 1.6. Sự biến đổi cấu tạo lớp vỏ electron theo nhóm 

 

  Nhóm A:    IA     IIA     IIIA     IVA     VA    VIA       VIIA VIIIA                   

             s
1
       s

2  
    s

2
p

1
     s

2
p

2
     s

2
p

3
     s

2
p

4
        s

2
p

5
  s

2
p

6
          

            

  Nhóm B:  IIIB    IVB   VB   VIB      VIIB         VIIIB               IB      IIB 

                 d
1
s

2
    d

2
s

2     
d

3
s

2     
d

5
s

1
       d

5
s

2          
d

6
s

2 
 d

7
s

2  
d

8
s

2              
d

10
s

1     
d

10
s

2 

 

Họ Lantan,      f
1
s

2…….f
14

s
2 

Họ Actini  

Như vậy, số electron lớp ngoài cùng của nguyên tử các nguyên tố nói chung 

biến đổi tuần hoàn khi điện tích hạt nhân tăng dần. 

Ta biết rằng, cấu trúc electron trong nguyên tử các nguyên tố, đặc biệt là số 

electron lớp ngoài cùng quyết định tính chất hóa học của các nguyên tố. Vì vậy, sự 

biến đổi tuần hoàn số electron lớp ngoài cùng đã quyết định tính chất tuần hoàn của 

các nguyên tố và các hợp chất tạo nên từ các nguyên tố đó. 

Đó là nội dung của định luật tuần hoàn của Menđeleep. 
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1.3.3. Những tính chất biến đổi tuần hoàn của nguyên tử 

a. Bán kính nguyên tử và ion (R) 

Bán kính nguyên tử cộng hoá trị bằng nửa khoảng cách giữa hai hạt nhân của 

hai nguyên tử giống nhau liên kết đơn cộng hoá trị với nhau ở 25
0
C. Ví dụ, khoảng 

cách giữa hai hạt nhân trong phân tử Cl2 là 0,1998 nm (1nm = 10
-9

m), nên bán kính 

nguyên tử cộng hoá trị của clo là 0,0994 nm. 

Bán kính nguyên tử kim loại bằng nửa khoảng cách giữa hai hạt nhân của hai 

nguyên tử kim loại gần nhau nhất trong tinh thể kim loại. Ví dụ, khoảng cách gần nhau 

nhất giữa hai hạt nhân natri trong tinh thể natri là 0,3716nm, nên bán kính nguyên tử 

kim loại natri là 0,1858nm. 

 Bán kính ion được tính trong tinh thể ion. Ví dụ bán kính của ion O
2-

 là 

0,140nm và bán kính của ion F
-
 là 0,136nm. 

Từ trái sang phải trong một chu kì, nói chung bán kính nguyên tử giảm dần và 

trong chu kì nhỏ bán kính nguyên tử giảm nhanh hơn so với trong chu kì lớn. 

Từ trên xuống dưới trong một nhóm A, bán kính nguyên tử và ion tăng dần, và 

trong một nhóm B từ nguyên tố thứ nhất đến nguyên tố thứ hai các bán kính này 

thường tăng chậm, từ nguyên tố thứ hai đến nguyên tố thứ ba thường không biến đổi 

mấy. 

b. Năng lượng ion hoá của nguyên tử (I) 

Phân bịêt năng lượng ion hoá thứ nhất I1, năng lượng ion hoá thứ hai I2, năng 

lượng ion hoá thứ ba I3, … 

Năng lượng ion hoá thứ nhất I1 của nguyên tử là năng lượng tối thiểu cần để 

tách một electron ra khỏi nguyên tử ở trạng thái khí, cơ bản thành ion mang điện tích 

1+ cũng ở trạng thái khí, cơ bản:  

Nguyên tử (k, cb)     Ion 
+
(k, cb)  + e       I1 > 0 

I thường được tính bằng kJ/mol hoặc eV (1eV tương đương với 23,06 kcal/mol 

hoặc 96,5 kJ/mol (Bảng 1.7). 

Ví dụ: Ca (k, cb)               Ca
+
(k, cb)  + e      I1 = 590 kJ/mol 
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Bảng 1.7. Năng lượng ion hoá thứ nhất I1 của một số nguyên tố (kJ/mol) 

 

Nguyên 

tố 
H He Li Be B C N O F Ne 

Z 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 

I1 
1346 2372 520 899 800 1086 1043 1313 1680 2084 

 

Năng lượng ion hóa thứ hai I2 ứng với quá trình tách electron thứ hai từ ion 

mang điện tích 1+ như sau: 

Ca
+ 

(k,cb)                Ca
2+ 

(k,cb)   + e            I2 = 1145kJ/mol 

Định nghĩa tương tự cho năng lượng ion hoá thứ ba (I3), thứ tư (I4)… Trong 

một nguyên tử ta luôn luôn có: I1 < I2 < I3…< In. 

Năng lượng ion hoá là đại lượng đặc trưng cho khả năng nhường electron của 

nguyên tử khi tham gia phản ứng oxi hoá - khử. 

Từ trái sang phải trong một chu kì năng lượng ion hoá thứ nhất nói chung tăng 

dần và đạt giá trị cực đại ở nguyên tử cuối cùng của chu kì (ở nguyên tử khí hiếm).  

Từ nguyên tử khí hiếm của chu kì trước đến nguyên tử đầu tiên của chu kì tiếp 

theo, năng lượng ion hoá thứ nhất giảm xuống đột ngột, rồi sau đó lại tăng dần cho đến 

nguyên tử cuối cùng của chu kì, tương tự chu kì trước đó. 

Quá trình biến thiên của I1 như trên cứ lặp đi lặp lại từ chu kì này đến chu kì 

khác gọi là sự biến thiên tuần hoàn của I1. 

Từ trên xuống trong nhóm A, giá trị I1 giảm dần, còn trong nhóm B sự biến 

thiên này chậm và không đều, nhưng thường giảm dần từ trên xuống trong một nhóm. 

c. Ái lực với electron (E) 

Ái lực với electron là năng lượng được giải phóng khi nguyên tử ở trạng thái 

khí, cơ bản nhận thêm 1 electron để trở thành ion âm ở trạng thái khí, cơ bản, ứng với 

quá trình sau: 

A(k, cb)    +   e   A
-
(k, cb) 

Ví dụ:                Cl(k, cb)  +  e        Cl
-
(k, cb)         E1  = - 348 KJ/mol 

Đơn vị của E cũng như của I (kJ/mol) (Bảng 1.8).  
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Bảng 1.8. Ái lực electron E của nguyên tử một số nguyên tố (kJ/mol)  

 

Nguyên 

 Tố 
H He Li Be B C N O F Ne 

Z 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 

E 71 -21 79 -18 29 123 -20 141 333 -55 

 

 Ái lực electron biểu thị tính oxi hoá của nguyên tố. Ái lực electron và năng 

lượng ion hoá của một nguyên tố biến thiên cùng chiều. Năng lượng ion hoá tăng thì 

tính khử giảm, tính oxi hoá tăng do đó ái lực electron tăng. 

Trong một chu kì theo chiều từ trái sang phải năng lượng ion hoá và ái lực 

electron tăng. 

Theo chiều từ trên xuống dưới thì năng lượng ion hoá, ái lực electron giảm. 

d. Độ âm điện (X) 

Độ âm điện của nguyên tố là khả năng hút electron của nguyên tử nguyên tố đó 

trong hợp chất. 

Nguyên tố có độ âm điện lớn sẽ nhận electron của nguyên tố có độ âm điện nhỏ 

hơn. 

Nguyên tố có độ âm điện lớn có tính oxi hoá mạnh, nguyên tố có độ âm điện 

nhỏ có tính khử mạnh (tính chất của kim loại). 

Về nguyên tắc, độ âm điện có đơn vị là kJ/mol. Tuy nhiên, người ta sử dụng độ 

âm điện tương đối khi so sánh độ âm điện của nguyên tố với độ âm điện của Li, nên độ 

âm điện tương đối không có đơn vị. Bảng 1.9 nêu giá trị độ âm điện của một số 

nguyên tố. 
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Bảng 1.9. Độ âm điện của một số nguyên tố 

Li Be B C N O F 

1,0 1,6 2,0 2,55 3,0 3,5 4,0 

Na Mg Al Si P S Cl 

0,9 1,9 1,6 1,9 2,2 2,6 3,15 

K Ca Sc Cr Fe Zn Br 

0,8 1,0 1,35 1,6 1,8 1,8 2,95 

 

Trong một chu kì từ trái sang phải và trong một nhóm từ dưới lên trên nói 

chung độ âm điện tăng dần. 

Như vậy, sự biến đổi của R, I1, E và X có thể miêu tả qua hình vẽ sau: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Hình 1.5. Sự biến thiên của R, I, E, X trong bảng tuần hoàn. 

 

e. Một số tính chất khác biến đổi tuần hoàn 

- Tính chất kim loại - phi kim; 

- Số oxi hoá của nguyên tố; 

- Tính chất của các oxit và hiđroxit các nguyên tố nhóm A. 

 

I, E, X max 

min 
R↓ 

min 

max 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

 

1. Bài tập các loại hạt e, p, n 

1.1.  A và B là hai nguyên tố ở cùng một phân nhóm và thuộc hai chu kì liên tiếp trong 

hệ thống tuần hoàn. Tổng số hạt proton trong hai hạt nhân nguyên tử của A và B là 32. 

Hãy viết cấu hình electron của A và B và của các ion mà A và B có thể tạo thành?  

ĐS: Z(A) = 20; Z(B) = 12. 

1.2.  Hai nguyên tố A và B ở hai phân nhóm chính liên tiếp nhau trong hệ thống tuần 

hoàn. Ở trạng thái đơn chất A và B không phản ứng với nhau. Tổng số proton trong 

hạt nhân nguyên tử của A và B là 23. Viết cấu hình electron của A và B. 

ĐS: Z(A) = 16; Z(B) = 7. 

1.3.  Cho biết tổng số electron trong anion XR3
2-

 là 42. Trong các hạt nhân của X cũng 

như R số proton bằng số notron.  

1. Tính số khối của X và R? 

2. Viết cấu hình electron và sự phân bố electron vào obitan ở trạng thái cơ bản 

của X, R? 

ĐS: A: S; B: O 

1.4.  Một hợp chất ion được cấu tạo từ ion M
+
 và ion R

2-
. Trong phân tử M2R có tổng 

sô hạt (p,n,e) là 140 hạt, trong đó số hạt mang điện nhiều hơn số hạt không mang điện 

là 44 hạt. Số khối của ion M
+
 lớn hơn số khối của R

2-
 là 23. Tổng số hạt (p,n,e) trong 

ion M
+
 nhiều hơn trong R

2-
 là 31 hạt. 

1. Viết cấu hình ion của ion M
+
 và R

2-
? 

2. Xác định vị trí của M và R trong HTTH? 

1.5.  Một nguyên tử của nguyên tố R có tổng số các hạt là 40, thuộc phân nhóm chính 

nhóm III. Xác định nguyên tố đó. 

ĐS: Al. 

1.6.  Hợp chất Y có công thức MX2 trong đó M chiếm 46,67% về khối lượng. Trong 

hạt nhân M có số notron nhiều hơn số proton là 4 hạt. Trong hạt nhân X số notron 

bằng số proton. Tổng số proton trong MX2 là 58. 

1. Tìm AM và AX. 

2. Xác định công thức phân tử của MX2.   ĐS: FeS2. 
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2. Bài tập về các số lƣợng tử 

1.7. Hãy cho biết giá trị và ý nghĩa của bốn số lượng tử đặc trưng cho trạng thái của 

electron trong nguyên tử. 

1.8. 1. Có thể có các phân lớp sau trong nguyên tử nào đó không? 2d
5
, 3s

13
, 4p

1
, 4s

1
. 

Hãy giải thích? 

  2. Các nguyên tố có các phân lớp electron ngoài cùng là 3s
2 

3p
4
 và 4s

2
 3d

4
 

1.9. Cho các phân lớp (phân mức năng lượng) ứng với số lượng tử sau: 

1. n = 3, l = 2    2. n = 5, l = 1 

3. n = 2, l = 0    4. n = 4, l = 3 

Hãy gọi tên, xác định số lượng tử từ và số obitan của mỗi phân lớp trên. 

1.10. Vì sao mỗi bộ 4 số lượng tử dưới đây không thể là bộ 4 số lượng tử của một 

electron trong một nguyên tử nào đó? 

1. n = 3, l = +3, ml = +1, ms = +1/2 

2. n = 2, l = +1, ml = +2, ms = +1/2 

3. n = 2, l = +1, ml = -1, ms = 0 

4. n = 4, l = +3, ml = -4, ms = -1/2 

1.11. Hãy lập bảng các giá trị 4 số lượng tử cho từng electron ở trạng thái cơ bản của 

nguyên tử có cấu hình: 1s
2
2s

2
2p

2 
 

1.12. Có tối đa bao nhiêu electron ứng với:  

1. n = 2 

2. n = 2; l = 1 

3. n = 3, l = 1, ml = 0 

4. n = 3, l = 2, ml = 0, ms = +1/2 

1.13. Xác định tên nguyên tử có electron chót cùng điền vào cấu hình electron có bộ 4 

số lượng tử như sau:  

1. n = 2, l = 0, ml = 0, ms = +1/2 

2. n = 2, l = 1, ml = 1, ms = -1/2 

3. n = 4, l = 0, ml = 0, ms = +1/2 

4. n = 3, l = 2, ml = -2, ms = -1/2 

Biết Li(Z =3); Fe(Z = 26); Ne(Z = 10); K(Z = 19); O(Z =8); Zn(Z = 30) 

1.14. Cho biết electron có 4 số lượng tử dưới đây là electron thứ mấy trong nguyên tử ? 
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1. n = 2,  l = 0,  ml = 0,  ms = +1/2 

2. n = 3,  l = 1,  ml =-1,  ms = -1/2 

3. n = 3,  l = 2,  ml = +2,  ms = +1/2 

4. n = 4,  l = 2,  ml = +1,  ms = -1/2 

1.15. Cho biết bộ 4 số lượng tử ứng với electron chót cùng của : 

1. Mg (Z = 12)           2. Cl (Z = 17) 

 

3. Bài tập về cấu hình electron 

1.16. Obitan nguyên tử là gì? Hãy mô tả mây electron của nguyên tử hiđro. 

1.17. Sự phân bố các electron trong nguyên tử ở trạng thái cơ bản tuân theo những 

nguyên lý và quy tắc nào? Phát biểu chúng và lấy ví dụ minh hoạ. 

1.18. Viết cấu hình electron nguyên tử dưới dạng chữ và dạng ô lượng tử của các 

nguyên tố có số thứ tự 15, 26, 32 và 40. 

1.19.  Viết cấu hình electron của các ion Fe
2+

; Fe
3+

; S
2-

; Biết S ở ô 16, Fe ở ô 26 trong 

bảng hệ thống tuần hoàn các nguyên tố hóa học 

 

4. Bài tập về bảng HTTH 

1.20. Dựa vào cấu hình electron nguyên tử, làm thế nào nhận biết được một nguyên tố 

ở chu kì mấy, thuộc nhóm A hay nhóm B, số thứ tự nhóm? 

1.21 Hãy cho biết sự biến đổi tính chất của các nguyên tố theo chu kì, nhóm: tính kim 

loại, phi kim; bán kính nguyên tử, ion; năng lượng ion thứ nhất; ái lực với 

electron; độ âm điện; số oxi hoá; thành phần và tính chất của các oxit, hiđroxit 

các nguyên tố nhóm A. Nguyên nhân sự biến đổi tuần hoàn các tính chất đó. 

1.22. Viết cấu hình electron nguyên tử dưới dạng chữ của các nguyên tố có số thứ tự 

25, 30, 35, 50 và cho biết (không dùng bảng tuần hoàn): 

- Chu kì, nhóm (A, B) chứa chúng; 

- Kim loại, phi kim hay khí hiếm; 

- Số oxi hoá dương cao nhất, số oxi hoá âm thấp nhất (nếu có). 

1.23. Nguyên tố X là phi kim ở chu kì 4, tạo được oxit cao nhất XO3, trong đó X có số 

oxi hoá cao nhất. Hãy viết cấu hình electron nguyên tử của X và cho biết X 
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thuộc nhóm nào (A, B) và số thứ tự của nó trong bảng hệ thống tuần hoàn. ĐS: 

Se 

1.24. Nguyên tử X có bốn lớp electron, tạo được oxit X2O7, trong đó X có số oxi hoá 

cao nhất, X có hai electron ở lớp ngoài cùng. Hãy viết cấu hình electron của X và 

cho biết X thuộc nhóm (A, B) nào? ĐS: Mn 

1.25.  Cho biết số thứ tự của Cu là 29 và lớp ngoài cùng có 1 elactron. Viết cấu hình 

electron của Cu
2+

; Cu
1+

; Cu. Hãy xác định số thứ tự chu kì và phân nhóm của Cu. 

1.26.  Hợp chất có công thức là MRx trong đó M chiếm 46,67% về khối lượng; M là 

kim loại còn R là phi kim ở chu kỳ 3. Trong hạt nhân của của M có số hạt không mang 

điện nhiều hơn mang điện là 4. Trong hạt nhân của của M có số hạt không mang điện 

bằng số hạt mang điện. Tổng số hạt proton trong MRx là 58. 

Xác định tên, số khối, vị trí của M và R trong hệ thống tuần hoàn. Viết cấu hình 

electron của X? 

ĐS: M = Fe; R = S. 

1.27.   Cation R
+
 có cấu hình electron lớp ngoài cùng là 2p

6
. 

1. Viết cấu hình electron và sự phân bố electron trong obitan ở trạng thái cơ bản  

của nguyên tử? 

2. Vị trí của R trong bảng HTTH? Giải thích bản chất liên kết của R với halogen? 

3. Tính chất hóa học đặc trưng của R là gì? Cho 2 ví dụ minh họa? 

ĐS: Z(R) = 11; Z(X) = 9. 

1.28. Cho M là kim loại tạo ra hai muối MClx và MCly và hai oxit MO0,5x và M2Oy. 

Thành phần về khối lượng của clo trong hai muối tỷ lệ là 1:1,173 và của oxy trong hai 

oxit có tỷ lệ là 1:1,1352. 

Hãy tính khối lượng nguyên tử của M? 

1.29.  Oxit cao nhất của một nguyên tố nhóm VIA chứa 60% oxi về khối lượng. Hãy 

xác định nguyên tố và cấu hình electron trong nguyên tử của nguyên tố đó? 

ĐS: S 
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CHƢƠNG 2. LIÊN KẾT HÓA HỌC VÀ CẤU TẠO PHÂN TỬ 

 

2.1. Những đặc trƣng cơ bản của liên kết hoá học 

2.1.1. Năng lƣợng liên kết 

Đối với phân tử hai nguyên tử AB hoặc A2 thì năng lượng liên kết là năng 

lượng cần thiết để phá vỡ liên kết giữa hai nguyên tử trong phân tử ở trạng thái cơ bản, 

thể khí thành các nguyên tử cũng ở trạng thái cơ bản, thể khí. Năng lượng liên kết 

được tính bằng kJ/mol.  

Ví dụ:  HCl (k,cb)   H (k,cb) + Cl (k,cb)       EH-Cl = 432kJ/mol 

  N2 (k,cb)    N (k,cb) + N (k,cb)         E N N  = 941kJ/mol 

Đối với phân tử nhiều nguyên tử kiểu ABn người ta dùng khái niệm năng lượng 

liên kết trung bình, bởi vì trong phân tử các liên kết là giống nhau nhưng lại có năng 

lượng liên kết khác nhau. 

Ví dụ: Trong phân tử metan CH4 có bốn liên kết C-H, liên kết thứ nhất có năng 

lượng là 426,76 kJ/mol, các liên kết thứ hai, thứ 3, thứ 4 có năng lượng liên kết lần 

lượt bằng 347,27; 535,55; 334,72 kJ/mol nên năng lượng trung bình của liên kết C-H 

trong metan là: 

426,76+347,27+535,55+334,72
E = =410,86kJ/mol

C-H 4
 

Năng lượng liên kết trung bình càng lớn liên kết càng bền 

2.1.2. Độ dài liên kết 

Độ dài liên kết là khoảng cách giữa hai tâm nguyên tử liên kết trực tiếp với 

nhau trong phân tử. Đơn vị của nó là nanomet (nm, 1nm = 10
-9

m) hoặc anstron (
0

 , 1
0

  

= 10
-10

m). 

Ví dụ: Độ dài liên kết giữa hai nguyên tử hiđro là 0,074nm 

2.1.3. Góc liên kết 

Góc liên kết là góc được tạo thành bởi một nguyên tử liên kết trực tiếp với hai 

nguyên tử khác trong phân tử. 
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Hình 2.1. Mô hình phân tử H2O và CH4 

2.1.4. Độ bội liên kết 

Độ bội liên kết giữa hai nguyên tử trong phân tử là số cặp electron dùng chung 

để tạo liên kết giữa giữa hai nguyên tử đó trong phân tử. 

Ví dụ: Độ bội liên kết giữa hai nguyên tử nitơ trong phân tử N2 là ba: NN, độ 

bội liên kết giữa hai nguyên tử cacbon trong phân tử etilen là hai, giữa cacbon và hiđro 

là một. 

C C

H

H
H

H

 

Khi độ bội liên kết bằng ba được gọi là liên kết ba, độ bội liên kết bằng hai là 

liên kết đôi (hay liên kết kép), độ bội liên kết bằng một là liên kết đơn. 

 

2.2. Liên kết ion 

Liên kết ion là liên kết được hình thành từ hai nguyên tử của hai nguyên tố có 

độ âm điện rất khác nhau, một bên là kim loại điển hình có độ âm điện rất bé, một bên 

là phi kim điển hình có độ âm điện rất lớn. Như trường hợp giữa các kim loại kiềm, 

kiềm thổ với halogen, oxi. 

Khi tạo thành liên kết ion có sự nhường và thu electron để trở thành các cation 

và anion, sau đó các ion ngược dấu hút nhau bằng lực hút tĩnh điện. Vậy bản chất của 

liên kết ion là lực hút tĩnh điện giữa các ion trái dấu. 

Đặc điểm của liên kết ion 

Liên kết ion không có hướng, vì mỗi ion tạo ra điện trường xung quanh nó nên 

liên kết xảy ra theo mọi hướng. 

Ví dụ:        

 

 

 

 

Góc ·HOH=104
0
5’  

 

 

   

 

 

Góc ·HCH =109
0
28’ 

C 

H 

H 

H 

H 

O 

H H 
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Liên kết ion không bão hoà, vì mỗi ion có thể liên kết được với nhiều ion xung 

quanh nó. 

Liên kết ion rất bền, ví dụ năng lượng liên kết trong phân tử KCl bằng 404,25 

kJ/mol. Các hợp chất được tạo thành từ liên kết ion ở điều kiện thường thường là chất 

rắn, có nhiệt độ nóng chảy cao, nhiệt độ sôi cao. 

Ví dụ: Liên kết trong các muối, nhiều oxit và hiđroxit kim loại. 

 

2.3. Liên kết cộng hoá trị 

2.3.1. Liên kết cộng hoá trị theo thuyết kinh điển 

a. Khái niệm liên kết cộng hóa trị theo thuyết kinh điển 

Năm 1916 nhà khoa học Mỹ Liuyt (G.Liewis) nêu lên giả thuyết cho rằng: 

Trong những phân tử như H2, Cl2, CH4 sự hình thành liên kết giữa hai nguyên tử được 

thực hiện bằng một hay nhiều cặp electron chung cho hai nguyên tử để có cấu hình 

electron bền vững bền như của các khí trơ. Loại liên kết này được gọi là liên kết cộng 

hoá trị hay liên kết nguyên tử. 

Ví dụ: Sự hình thành liên kết cộng hoá trị trong các phân tử hai nguyên tử và 

nhiều nguyên tử được mô tả bằng các sơ đồ sau: 

  g
g

g
gH  + H    H  H  

Cl Cl Cl+     Cl
gg gg gg ggg g gg g gg g g gg ggg gg gg gg

 

ClH +    H Cl
gg ggg ggg g gg ggg gg

 

O OH +  H  H  H 
gg ggg ggg g gg ggg gg  

H

C4H +   H H

H

..
:C:..

ggg
gg  

b. Phân loại liên kết cộng hoá trị 

Liên kết cộng hoá trị được chia thành hai loại: 

 Liên kết cộng hoá trị không phân cực: Đôi electron dùng chung ở giữa khoảng 

cách hai hạt nhân nguyên tử. Đó là liên kết trong các phân tử đơn chất như: H2, Cl2... 
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 Liên kết cộng hoá trị phân cực: Đôi electron dùng chung lệch về phía 

nguyên tử của nguyên tố có tính phi kim mạnh hơn (hay có độ âm điện lớn hơn). Đó là 

liên kết hoá học trong các phân tử hợp chất như H2O, NH3, CH4, ... 

2.3.2. Liên kết cộng hóa trị theo thuyết VB 

a. Sự tạo thành phân tử H2 từ hai nguyên tử H 

Năm 1927, Hetlơ (W.Heitler) và Lơnđơn (F.London) đã tìm cách giải gần đúng 

phương trình sóng Scrođinhgơ cho phân tử H2. Các phép tính toán đã cho phép xác 

định năng lượng liên kết và độ dài liên kết của phân tử hiđro. 

Ví dụ: Đối với sự hình thành phân tử H2 (hệ gồm 2 hạt nhân và 2 electron), 

người ta chú ý đến các dạng tương tác sau: Sự đẩy nhau giữa hai hạt nhân; sự đẩy nhau 

giữa hai electron; sự hút của hạt nhân với mỗi electron, và đã tính toán được rằng nếu 

hai nguyên tử hiđro có spin trái dấu (đối song) thì khi hai nguyên tử tiến đến gần nhau, 

lực hút giữa chúng tăng lên cho đến khi khoảng cách giữa hai nguyên tử đạt đến một 

giá trị giới hạn ro, năng lượng của hệ cực tiểu. Sau đó ở những giá trị bé hơn ro, lực hút 

giảm, cho đến một khoảng cách nào đó xuất hiện lực đẩy giữa các nguyên tử, lực đẩy 

càng tăng lên khi khoảng cách càng bé đi (hình 2.2a). 

Hetlơ và Lơnđơn lần đầu tiên đã áp dụng cơ học lượng tử, để giải thích bản chất 

của liên kết cộng hoá trị, trên cơ sở nghiên cứu sự tạo thành phân tử H2 từ hai nguyên 

tử hiđro. Kết quả cho biết: 

+ Liên kết giữa hai nguyên tử hiđro chỉ được hình thành khi hai electron của hai 

nguyên tử có giá trị số lượng tử spin trái dấu nhau, nghĩa là một electron có ms = +1/2 

và một electron có ms = -1/2. 

H 1s1

H 1s1
H2

 

 Những đường lượn sóng trên sơ đồ biểu thị sự tạo thành liên kết cộng hoá trị. 

Công thức cấu tạo của H2 là H : H hoặc H-H được gọi là công thức Liuyt. 

+ Khi hình thành liên kết, các obitan hoá trị của hai nguyên tử xen phủ nhau 

(hình 2.2a), nên mật độ mây electron ở khu vực không gian giữa hai hạt nhân tăng lên, 

điều này thể hiện rõ khi so sánh khoảng cách giữa hai hạt nhân trong phân tử H2 và 
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tổng số bán kính của hai nguyên tử H: dH-H = 0,074nm   <  2rH = (0,0529x2) = 

0,1058nm 

  

Hình 2.2a. Sự xen phủ các obitan 1s trong phân tử H2 

 

Những kết quả tính toán về năng lượng khi tạo thành phân tử H2 từ hai nguyên 

tử H được trình bày trong hình 2.2b 

E0

E

a

b

r0

 

Hình 2.2b. Sơ đồ năng lượng 

tạo thành phân tử H2 

 

Trong đó: 

a: Sự tạo thành liên kết từ hai electron 

với các giá trị ms khác dấu; 

b: Hai nguyên tử đẩy nhau khi các giá 

trị ms cùng dấu; 

r0 = 0,074nm là khoảng cách cân bằng 

giữa hai nguyên tử trong phân tử. 

Khảo sát những phân tử hai nguyên tử khác, người ta thấy năng lượng liên kết 

càng lớn, liên kết càng bền. 

 Nội dung cơ bản của phương pháp liên kết hoá trị (VB) 

+ Mỗi liên kết cộng hoá trị được hình thành, do sự ghép đôi hai electron độc 

thân có các giá trị spin trái dấu của hai nguyên tử tham gia liên kết. 

+

+

+

+
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+ Khi hình thành liên kết, xảy ra sự xen phủ các mây electron hoá trị (các AO 

hoá trị) của hai nguyên tử tham gia liên kết. Sự xen phủ càng lớn liên kết càng bền. 

+ Liên kết cộng hoá trị là liên kết có hướng, hướng của liên kết là hướng có sự 

xen phủ các mây electron của hai nguyên tử là lớn nhất (Hình 2.3). 

                   

                           s           s                                 s                  p 

                           

                           p                          p                                             p    p 

Hình 2.3. Hướng xen phủ lớn nhất của các obitan s và p 

 

b. Hoá trị của các nguyên tố theo phương pháp VB 

Từ nội dung của phương pháp VB, người ta kết luận: Hoá trị có thể có của một 

nguyên tố được tính bằng số electron độc thân trong nguyên tử của nguyên tố đó ở 

trạng thái cơ bản và khi kích thích. 

Ví dụ: Nitơ (Z = 7) có cấu hình electron: 1s
2
 2s

2
 2p

3
   

Nitơ có 3 electron độc thân nên có hoá trị 3 (NH3). 

S (Z = 16): 1s
2
 2s

2
 2p

6
 3s

2
 3p

4
  

 

Lưu huỳnh có 2 electron độc thân nên có hoá trị 2 (H2S). S còn có thể có hoá trị 

4 (SF4) và hoá trị 6 (SF6). Vấn đề này được giải thích như sau: Ở lớp ngoài cùng của 

nguyên tử lưu huỳnh (lớp M có n = 3), còn 5 obitan 3d trống, khi lưu huỳnh tham gia 

phản ứng hoá học thì các electron ghép đôi trong cùng lớp M hấp thụ năng lượng của 

phản ứng chuyển ra phân lớp 3d làm cho số electron độc thân tăng lên. Trạng thái này 

của lưu huỳnh được gọi là trang thái kích thích và đựơc kí hiệu như sau: S*. 
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Cần chú ý rằng trạng thái kích thích của nguyên tử để tạo ra electron độc thân 

chỉ xảy ra trong cùng lớp. Trong trường hợp nguyên tử nitơ, lớp n = 2 chỉ có hai phân 

lớp 2s và 2p, nên nitơ không thể có trạng thái hoá trị 5 vì việc kích thích để chuyển 

electron từ lớp n = 2 lên lớp n = 3 tiêu tốn năng lượng lớn không được bù bằng sự tạo 

thành liên kết. 

c. Liên kết  và liên kết  

Liên kết  là liên kết được tạo thành do sự xen phủ các đám mây electron (các 

AO) hoá trị của hai nguyên tử dọc theo trục nối hai hạt nhân (hình 2.4). 

Liên kết  là liên kết được tạo thành do sự xen phủ các đám mây electron hoá trị 

của hai nguyên tử ở hai phía của trục nối hai hạt nhân (hình 2.4). 

s-s

++

          
                (a)                               (b)                                            (c) 

             
                              (d)                                   (e)                             (g) 

    (h) 

Hình 2.4. Sự xen phủ  (a, b, c, d), sự xen phủ  (e, g, h) 

Ví dụ: Trong phân tử của C2H2, giữa hai nguyên tử các bon tạo thành một liên 

kết  và hai liên kết  (hình 2.5). 

S*
 

S 
* * 

3s
2 3p3 3d1 

Có 4 eletron độc thân: Hoá trị 4 

 

 

 

Có 6 electron độc thân: Hoá trị 6 
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Hình 2.5. Sơ đồ sự tạo thành các liên kết  và  trong phân tử axetilen 

 

2.3.3. Liên kết cộng hóa trị theo thuyết lai hoá 

a. Điều kiện ra đời của thuyết lai hoá 

Xét sự tạo thành phân tử mêtan CH4 từ các nguyên tử cacbon và hiđrro. 

Theo VB, nguyên tử cacbon ở trạng thái kích thích có 4 electron độc thân: 1s
2
 

2s
1
 2px

1
 2py

1
2pz

1
. Bốn electron tạo thành 4 liên kết C-H trong đó có 3 liên kết p-s: 3 

đám mây electron 2p của cacbon xen phủ với 3 mây electron 1s của 3 nguyên tử hiđro 

tạo thành 3 liên kết. Liên kết thứ tư C-H được tạo thành do sự xen phủ các mây 

electron 2s của cacbon và 1s của hiđro. Như thế liên kết thứ tư phải khác với 3 liên kết 

trên về hướng và góc liên kết. 

Tuy nhiên thực nghiệm chứng tỏ rằng 4 góc liên kết ·HCH  trong phân tử CH4 

đều bằng 109
0
28’ (góc tứ diện đều) và độ bền của 4 liên kết của C-H đều giống nhau. 

Như vậy, thuyết VB đã không giải thích được cấu tạo không gian của phân tử CH4. 

Để giải quyết mâu thuẫn này người ta giả thuyết rằng: Khi tạo thành liên kết 

một obitan 2s và 3 obitan 2p của cacbon lai hoá (trộn lẫn) với nhau tạo thành 4 obitan 

lai hoá sp
3
 giống hệt nhau hướng tới 4 đỉnh của một tứ diện đều. Ở đó chúng xen phủ 

với 4 obitan 1s của 4 nguyên tử hiđro. Vì vậy 4 liên kết C-H phải giống nhau và các 

góc ·HCH  phải bằng góc của hình tứ diện đều (109
0
28’), mà nguyên tử cacbon nằm ở 

tâm của tứ diện đều (hình 2.6). 
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Hình 2.6. Cấu trúc hình học của phân tử CH4 theo thuyết lai hoá 

Bởi vậy 4 liên kết C-H đều giống nhau và làm với nhau những góc tứ diện 

109
0
28’. Kiểu liên kết làm thành hình tứ diện cũng xảy ra với phân tử H2O, NH3… 

Cần lưu ý rằng trong những trường hợp cấu trúc phân tử không phải là tứ diện 

đều, thì góc liên kết trong phân tử bị thay đổi so với góc lai hoá. Điều này có thể được 

giải thích là do các cặp electron hoá trị trên obitan lai hoá chưa tham gia liên kết có tác 

dụng đẩy mạnh hơn cặp electron đã tham gia liên kết. 

Ví dụ: Góc ·HNH  trong NH3 là 107
0
3’ góc ·HOH  trong H2O là 104

0
5’. 

b. Các kiểu lai hoá giữa các obitan ns và np 

Lai hoá sp
3
 : 1 obitan ns lai hoá 3 obitan np tạo thành 4 obitan giống hệt nhau 

sp
3
 hướng tới 4 đỉnh của hình tứ diện đều tạo thành góc giữa các obitan lai hoá là 

109
0
28’  

 

Hình 2.7a. Lai hóa sp
3 

 

Ví dụ: Các phân tử CH4, CCl4, NH3, H2O 

Lai hoá sp
2
: 1 obitan ns và 2 obitan np lai hoá với nhau tạo thành 3 obitan giống 

hệt nhau sp
2
 hướng tới 3 đỉnh của tam giác đều tạo thành góc giữa các obitan lai hoá 

bằng 120
0
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Hình 2.7b. Lai hóa sp
2 

 

Ví dụ: Các phân tử BCl3, BF3, SO2, C2H4… 

Lai hoá sp: 1 obitan ns và 1 obitan np lai hoá tạo thành 2 obitan lai hoá giống 

hệt nhau sp nằm trên một đường thẳng tạo thành góc giữa 2 obitan lai hoá là 180
0  

 

Hình 2.7c. Lai hóa sp 

 

Ví dụ các phân tử BeH2, BeCl2, C2H2… 

c. Đặc điểm của liên kết cộng hoá trị 

Tính bão hoà: Ta biết rằng khả năng của một nguyên tử tham gia liên kết với 

các nguyên tử của các nguyên tố khác phụ thuộc vào số e lớp ngoài cùng, mà số e lớp 

ngoài cùng là hữu hạn. Vì vậy, liên kết cộng hóa trị là hữu hạn, tính chất hữu hạn của 

số liên kết cộng hoá trị mà một nguyên tử có khả năng thực hiện với các nguyên tử 

khác gọi là tính bão hoà. Đó chính là hoá trị tối đa của một nguyên tố. Thật vậy, trong 

các hợp chất thì hoá trị tối đa của một số nguyên tố là: Hiđro hoá trị 1, cacbon hoá trị 

4… 

Tính phân cực: Liên kết cộng hoá trị giữa hai nguyên tử có độ âm điện khác 

nhau làm cho cặp electron dùng chung lệch về phía nguyên tử có độ âm điện lớn hơn 

gây nên sự phân cực của liên kết. 

Ví dụ: Trong phân tử HCl, H có X = 2,1; Cl có X=2,83 nên có sự phân cực liên 

kết H –Cl, hiđro có điện tích dương (+), Cl có điện tích âm (-). 
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Tính định hướng: Ta đã biết, liên kết cộng hóa trị được hình thành là do sự xen 

phủ của các AO và xen phủ đó phải là cực đại, mà các obitan có hình dạng và cách 

định hướng khác nhau trong không gian nên liên kết cộng hóa trị có tính định hướng, 

dẫn đến xuất hiện góc giữa 2 liên kết cộng hoá trị gọi là góc hoá trị. Từ tính định 

hướng ta có thể dự đoán được cấu dạng hình học của phân tử.  

Ví dụ: Trong phân tử H2S, nguyên tử S có 2 electron độc 

thân ở 3p
4
, 2 electron tạo thành 2 liên kết cộng hoá trị với 2 

nguyên tử hiđro. Do có sự tập trung vùng electron lớn giữa 2 

nguyên tử H, S nên xuất hiện lực đẩy cặp electron liên kết này 

với cặp electron liên kết kia nên góc liên kết ·HSH  là 92
0
 và phân tử H2S có dạng gẫy 

khúc. 

Trong phân tử H2O có góc hoá trị là 104
0
5’ do oxi trong phân tử H2O ở trong 

trạng thái lai hoá sp
3
. 

 

2.3.4. Liên kết cộng hóa trị theo thuyết MO  

a. Nội dung cơ bản của phương pháp MO 

Coi phân tử là một tiểu phân trọn vẹn như nguyên tử. Nó gồm một bộ khung hạt 

nhân nguyên tử đặt cách xa nhau trên những khoảng xác định và các electron phân bố 

xung quanh hạt nhân của nguyên tử, nghĩa là nó phải tuân theo các nguyên lí vững 

bền, nguyên lí Pauli và quy tắc Hun. 

Trạng thái của các electron trong phân tử, đặc trưng bởi các obitan phân tử 

tương tự như các obitan nguyên tử. 

Các obitan nguyên tử: s  p d f 

Các obitan phân tử    :      

Mỗi obitan phân tử được đặc trưng bởi hàm số sóng obitan MO. Hàm sóng này 

là tổ hợp tuyến tính (cộng, trừ) các hàm số sóng đặc trưng cho các obitan của các 

nguyên tử tham gia vào liên kết: 1, 2, 3 …. n. 

MO 1 1 2 2 3 3 n nΨ =C Ψ +C Ψ +C Ψ +...+C Ψ  

C1, C2, C3…Cn: Các hệ số đánh giá sự đóng góp của các obitan nguyên tử vào 

sự tạo thành các obitan phân tử. 

92
0 

H

S

H
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Kết quả có bao nhiêu obitan nguyên tử tham gia vào liên kết thì tạo thành bấy 

nhiêu obitan phân tử. 

Phương pháp MO ra đời từ năm 1930 do hai nhà bác học Mỹ là Muliken 

(Mullikend) và Hun (Hund) khởi xướng. 

b. Phương trình sóng Srodinhgơ của ion H2
+
 ở trạng thái bền 

Ion phân tử +
2H  

gồm hai proton và một electron ở khoảng cách R (hình 2.8). 

Khoảng cách proton 1 đến electron là r1, từ proton 2 đến electron là r2. 

r1 r2

R
H+

H+

 

Hình 2. 8 

Phương trình sóng Srodinhgơ của ion +
2H  ở trạng thái bền: 

2 2 2 2
2

MO MO MO2

e 1 2

h e e e
E

8. m R r r

 
        

    (2.2) 

2 2 2

2 2 2
2

x y z

  
   

  
 

Trong đó:  x, y, z là toạ độ  của electron; 

2e

R  

 

: Thế năng đẩy giữa hai hạt nhân; 

2

1

e

r


 

 

: Thế năng hút giữa hạt nhân H số 1 với electron; 

2

2

e

r


 

 

: Thế năng hút giữa hạt nhân H số 2 với electron. 

Nghiệm của phương trình là  MO 

MO 1 1s(1) 2 1 (2)Ψ =C Ψ +C Ψ s  

Vì hai hạt nhân như nhau nên C1 = C2 = 
1

2
  

MO 1s(1) 1 (2)

1
Ψ = (Ψ +Ψ )

2
s

  
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MO 1s(1) 1 (2)

1
Ψ = (Ψ -Ψ )

2
s

  

MO

 : Hàm sóng đối xứng. 

MO

 : Hàm sóng phản đối xứng. 

2

MO : Biểu thị mật độ đám mây electron. 

Trường hợp obitan phân tử là hàm đối xứng 

2

1 (2)

2 2 2

1 (1) 1 (2) 1 (1) 1 (1) 1 (2)

1 1
( ) ( 2 )

2 2 sMO s s s s s

           

Mật độ electron trong phân tử được tăng cường thêm một lượng là )2(1)1(12 ss   

khi đó obitan phân tử gọi là obitan liên kết 1s (hình 2.9). 

Trường hợp obitan phân tử là hàm phản đối xứng: 

2

1 (2)

2 2 2

1 (1) 1 (2) 1 (1) 1 (1) 1 (2)

1 1
( ) ( 2 )

2 2 sMO s s s s s

           

Mật độ đám mây electron trong phân tử giảm đi một lượng là 1 (1) 1 (2)2 s s   khi 

đó obitan phân tử gọi là obitan phản liên kết *
1s  (hình 2.10). 

Năng lượng liên kết ứng với obitan liên kết 1s là E+ < 2EAO 

Năng lượng liên kết ứng với obitan phản liên kết *
1s  là E- > 2EAO 

 

 

 

 

 

 

 

    

 

Kết quả tính toán thu được với ion +
2H là:                                  lk AO t

8

0

E 2E E 259,4KJ / mol

R 1,06.10 cm

   


 

Sự phụ thuộc của E+
 
và E- vào khoảng cách giữa hai hạt nhân biểu thị trên đồ 

thị (hình 2.11). 

H1              H2 

H1           H2 

Hình 2.9 Hình 2.10 
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O2E

E

E +

_

 

Hình 2.11 

1s1s

AOAO MO
1s

1s  

Hình 2.12 

Giản đồ năng lượng của ion +
2H biểu thị trên hình (2.12). Ion +

2H  gồm 2 obitan 

phân tử +
MO là 1s liên kết, MO

 là *
1s  phản liên kết. Năng lượng obitan 1s là E+< 

2EAO tức là ở vị trí thấp hơn mức năng lượng của hai nguyên tử. Năng lượng obitan 

 *

1
2E

AOs  tức là ở vị trí cao hơn mức năng lượng của hai nguyên tử. 

Vậy liên kết cộng hoá trị đảm bảo bằng một electron là đúng với thực tế. 

  
 

    
2

11 +
1H 1s H H 259,4kJ/mols  

c. Số liên kết hoá học 

 

Số liên kết hoá học được tính theo công thức :  

N N
B

2




   

 

(2.3) 

Trong đó: N là số electron trên các obitan liên kết; 

      N* là số electron trên các obitan phản liên kết; 

      B là số liên kết hoá học. 

      

     Ví dụ: Ion phân tử +
2H  có:  

1 0 1
B

2 2


 

 

d. Giản đồ năng lượng các MO 

Sự tạo thành các obitan phân tử thường mô tả bằng giản đồ năng lượng. Trong 

giản đồ, những trục thẳng đứng biểu thị giá trị năng lượng của các obitan. Bên trái, bên 

phải sơ đồ là mức năng lượng nguyên tử, ở giữa 2 trục thẳng đứng là mức năng lượng 

phân tử (hình 2.13). 

Các phân tử 2 nguyên tử (cùng hạt nhân) của cùng một nguyên tố thuộc chu kì I 

và II thì có dãy năng lượng như sau: 

                 *

1

* * * *
1 2 2 2 2 2 2 2 2s z x y y x zs s s p p p p p p  
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Dãy năng lượng này phù hợp với những phân tử tạo thành từ hai nguyên tử của 

cùng một nguyên tố có trạng thái năng lượng 2s và 2p khác nhau. Ví dụ O2, F2 

Đối với các phân tử tạo thành từ các nguyên tử của cùng một nguyên tố có trạng 

thái năng lượng của phân lớp 2s và 2p gần bằng nhau (như B2, N2) thì dãy năng lượng 

phân tử như sau: 

                 *

1

* * * *
1 2 2 2 2 2 2 2 2s x y z y x zs s s p p p p p p  

          

Ví dụ:Cấu hình electron của N2:  
         

x y z

22 222 *
2s 2s 2p 2p 2p

 
 
 
      

 

Số liên kết: 

8 2
B 3

2


 

 

 

 

 

Hình 2.13. Giản đồ năng lượng của phân tử N2 

 

e. Thuyết MO và phân tử hai nguyên tử 

 Các phân tử A2 thuộc chu kỳ I 

Phân tử H2 

 

Cấu hình electron 

2

1s

2 0
;B 1

2


  

 

 

; l = 0,74
0

 ; E = 432kJ/mol. 

Phân tử H2 có một liên kết   tương tự như sơ đồ của Liuyt (H - H). 

*

Z  

2s 2s 

2P 2P 

*

S  

S  

Z  

x  y  

*

x
  

*

y
  

E 
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Phân tử He2 

 

Cấu hình electron 

22

1s 1s

2 2
;B 0

2

 
   

 

 

Phân tử này không tồn tại vì số liên kết bằng 0. 

Các phân tử A2 thuộc chu kỳ II 

Phân tử Li2 

 

Cấu hình electron 

2

2s

2 0
;B 1

2


  

 

Độ dài liên kết: 2,67
0

 ; E = 105kJ/mol. 

Có liên kết gữa hai nguyên tử Li. 

Phân tử Be2 

 

Cấu hình electron 

22

2s 2s

2 2
;B 0

2

 
   

 

Phân tử Be2 không tồn tại 

Phân tử B2 

 

Cấu hình electron: 

2 0
2 * 1 1
2 2

4 2
;B 1; 1,59A;E 278kJ/mol

2
x ys s   


   l  

Phân tử có hai electron độc thân, nên phân tử thuận từ. Thực nghiệm xác nhận 

tính thuận từ của phân tử B2. 

Phân tử C2 

 

Cấu hình electron 

2 0
2 * 2 2
2 2

6 2
;B 2; 1,31A;E 628kJ/mol

2
x ys s   


   l  

Có hai liên kết giữa hai nguyên tử C. 

Phân tử N2 

 

     Cấu hình electron 

2 2
0

2 * 2 2
2 2

8 2
;B 3; 1,1A;E 942kJ/mol

2
zx ys s    


   l  

 Có ba liên kết giữa hai nguyên tử Nitơ. 

Phân tử O2 

 

          Cấu hình electron 
     


   l

1 12 2 * *
0

2 * 2 2
2 2

8 4
;B 2; 1,21A;E 494kJ/mol

2Z x yx ys s  
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Có liên kết đôi giữa hai nguyên tử oxi (O = O). Với cấu hình electron của phân 

tử oxi (O2) người ta đã giải thích tính thuận từ của oxi và đó là một thành công của 

thuyết MO. 

Phân tử F2 

 

Cấu hình electron 
     


   l

22 2 * *2
0

2 * 2 2
2 2

8 6
;B 1; 1,42A;E 155kJ/mol

2Z x yx ys s  

Công thức biểu diễn F-F . 

Phân tử Ne2 

 

Cấu hình electron 

      


 
2 22 2 * *2 *2 * 2 2

2 2

8 8
;B 0

2Z x y Zx ys s  

Phân tử Ne2 không tồn tại. 

Trong dãy các phân tử Li2; C2; N2 năng lượng liên kết tăng làm tăng độ bền 

phân tử do sự thêm liên kết electron vào các MO liên kết. Còn trong dãy    N2 ,O2 ,F2 

độ bền của phân tử giảm do sự thêm electron vào các MO phản liên kết. 

f. So sánh thuyết VB và thuyết MO 

Hai phương pháp VB và MO đều vận dụng cơ học lượng tử để khảo sát phân 

tử, song chúng có những ưu, nhược điểm khác nhau. Cả hai thuyết đều đưa đến một số 

kết quả chung sau đây: 

 Cả hai thuyết đều dẫn đến sự phân bố giống nhau của electron trong phân tử. 

 Trong hai thuyết, yếu tố quan trọng nhất để tạo thành liên kết cộng hoá trị là 

mật độ electron ở giữa hai hạt nhân nguyên tử. 

 Để có thể tạo thành liên kết, các obitan của những nguyên tử liên kết phải xen 

phủ nhau. 

 Hai thuyết đều phân biệt liên kết  và liên kết . 

Ưu điểm nổi bật của phương pháp VB là mô tả phân tử một cách cụ thể: Dùng 

khái niệm hoá trị trong hoá học và biểu diễn một phân tử bằng công thức cấu tạo. 

Thuyết VB không giải thích được sự tồn tại của ion +

2H  tính thuận từ của O2… 

Thuyết MO cho phép mô tả liên kết hoá học trong mọi phân tử. Bản chất của 

liên kết kim loại được mô tả một cách thoả mãn theo thuyết MO. Thuyết MO giải 

thích được quang phổ electron của phân tử. Cần chú ý rằng kết quả mô tả phân tử của 

phương pháp MO cũng chỉ mô tả được trạng thái electron trong phân tử gần với trạng 
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thái thực.Vì vậy hai phương pháp này bổ sung cho nhau và tuỳ trường hợp cụ thể có 

thể trình bày thuyết này nặng hơn thuyết kia. 

 

2.4. Phân tử phân cực và không phân cực. Momen lƣỡng cực của phân tử 

2.4.1. Phân tử không phân cực 

Là phân tử trong đó điện tích dương của các hạt nhân và điện tích âm của các 

electron được phân bố hoàn toàn đối xứng, nên trọng tâm điện tích dương và âm trùng 

nhau. Đó là các phân tử hai nguyên tử giống nhau như H2, Cl2, N2… ,các phân tử có 

cấu hình hình học hoàn toàn đối xứng như các phân tử có cấu hình phẳng như BeH2, 

CO2…, các phân tử có cấu hình tứ diện đều với bốn nguyên tử giống nhau liên kết với 

nguyên tử ở tâm của tứ diện như CH4, CCl4…, các phân tử có hình ba góc phẳng bằng 

nhau với ba nguyên tử giống nhau liên kết với nguyên tử ở tâm của tam giác đều như 

BF3, SO3… 

F

B

F F OO

S

O

 

2.4.2. Phân tử phân cực  

Là phân tử trong đó điện tích dương của hạt nhân và điện tích âm của các 

electron được phân bố không đối xứng, do đó các trọng tâm điện tích dương và âm 

không trùng nhau. Các phân tử này có cấu hình hình học không đối xứng như HCl, 

H2O, SO2, CHCl3,… 

H Cl H
O

H O

S

O  

2.4.3. Momen lƣỡng cực của phân tử 

Đối với phân tử phân cực, thường dùng đại lượng momen lưỡng cực để chỉ sự 

phân cực của phân tử. Momen lưỡng cực của phân tử được tính bằng công thức:                                              

q  l       (2.1) 
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+ q - q

l
 

Trong đó q là giá trị tuyệt đối của trọng tâm điện tích dương hoặc âm được tính 

bằng Culong (C); 

l : Độ dài lưỡng cực được tính bằng mét (m); 

 : Momen lưỡng cực phân tử được tính bằng (C.m). 

Đơn vị của momen lưỡng cực được dùng là Đơ bai ( Debye D). 


-29

-3010
1D= C.m 3,33.10 C.m

3
 

Momen lưỡng cực của phân tử là đại lượng đặc trưng cho độ phân cực của phân 

tử. Momen lưỡng cực càng lớn độ phân cực của phân tử càng lớn. 

 

Ví dụ 

 

 

Đối với các phân tử không phân cực thì mômen lưỡng cực bằng 0. 

Momen lưỡng cực là đại lượng có hướng nghĩa là coi momen lưỡng cực của 

mỗi liên kết là một vectơ. Người ta thường quy ước chiều của vectơ lưỡng cực hướng 

từ âm sang dương (có thể quy ước chiều ngược lại). Momen lưỡng cực của phân tử 

bằng tổng các vectơ momen lưỡng cực của các liên kết trong phân tử. 

Ví dụ: Phân tử CO2 có 0  , vì hai vectơ lưỡng cực của hai liên kết C-O bằng 

nhau nhưng ngược chiều nhau. 

O C O
 

Phân tử H2O có 0  , vì tổng hai vectơ lưỡng cực của hai liên kết O-H lớn 

hơn số không. 

 

 

 

Phân tử HF HCl HBr HI 

 (D) 1,91 1,03 0,79 0,42 
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2.5. Các liên kết khác 

2.5.1. Liên kết hiđro 

a. Khái niệm 

Liên kết hiđro được hình thành giữa một nhóm 
   HX phân cực và một 

nguyên tử (hay một nhóm nguyên tử) Y  mang cặp electron tự do, nhờ một tương tác 

tĩnh điện yếu khoảng 20 - 25 kJ/mol. 

   YHX ........  

  

                                  Liên kết cộng hoá trị     Liên kết hiđro 

X và Y thường là oxi, nitơ hoặc flo. 

Liên kết X - H càng phân cực và khả năng nhường electron của Y càng lớn thì 

liên kết hiđro càng bền vững. 

b. Phân loại 

Liên kết hiđro liên phân tử: Đó là trường hợp mà X
_
H và Y thuộc về hai phân 

tử riêng rẽ (giống nhau hoặc khác nhau).  

Ví dụ: 

HO

CH 3 3CH

O H . . . 
3(CH  )

3
N . . . H O

H

CH 3 C

O . . . OH 

C

O. . . O H 

3CH

 

 

Liên kết hiđro nội phân tử: Đó là liên kết giữa X
_
H và Y của cùng một phân tử  

Ví dụ: 

C

O

H

CH2

O H
          F

O

H

 

c. Ảnh hưởng của liên kết hiđro đến tính chất vật lí 

Liên kết hiđro liên phân tử làm tăng nhiệt độ sôi, nhiệt độ nóng chảy so với 

những chất có phân tử khối tương đương mà không có liên kết hiđro hoặc chỉ có liên 

kết hiđro nội phân tử. 

H H 
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Ví dụ: Nhiệt độ sôi của ba chất có phân tử khối gần bằng nhau CH3CH2OH: 

78
0
C; (CH3)2O: -24

0
C; CH3SH: 6

0
C, t

0
nc của para-nitrophenol và octo-nitrophenol lần 

lượt là: 114
0
C và 44

0
C. 

Sự hình thành liên kết hiđro giữa chất tan và dung môi làm tăng mạnh độ tan 

trong dung môi đó. Đối với các dẫn xuất của hiđrocacbon độ tan sẽ tăng khi khả năng 

tạo liên kết hiđro của nhóm chức tăng và giảm khi gốc hiđrocacbon (không có khả 

năng tạo liên kết hiđro) càng lớn. 

Ví dụ: Độ tan trong nước (g/100gH2O): CH3COOH: ∞; HCOOCH3: 30; 

C2H5OH: ∞; n-C4H9OH : 7,4; n-C6H13
_
OH: 0,6 ; C6H12O6: (glucozo): 83 

2.5.2. Liên kết cho nhận (phối trí)  

Là loại liên kết cộng hoá trị, mà khi hình thành cặp electron dùng chung để tạo 

liên kết, chỉ do một nguyên tử (hoặc ion) cung cấp. 

Ví dụ : 

 

H

H

NH + H + H N

H

H

H +

H

H

NH H

HH N

H

+

H

H

NH+H+H O

H

+

+

 

Trong phân tử CO, liên kết giữa C và O là liên kết ba trong đó hai liên kết được 

tạo thành do sự góp chung các electron độc thân của hai nguyên tử, còn liên kết thứ ba 

là liên kết cho nhận được tạo thành bằng cặp electron hoá trị chưa tham gia liên kết 

của oxi và obitan trống 2p của C: C≡O 

Liên kết cho nhận được hình thành đôi khi do sự sắp xếp lại các electron để tạo 

ra một obitan trống. 

 

Ví dụ: 

N

OOH 

O

N
3

3CH

CH 3

H  C O
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Nguyên tử oxi có sự sắp xếp lại các electron để tạo ra một obitan hoá trị trống, 

tạo điều kiện cho việc "nhận" cặp electron liên kết : 

1s
2 2

2s 2p
4 4

2p2s
22

1s  

Năng lượng cần cho sự sắp xếp lại được bù lại bằng năng lượng tạo liên kết. 

2.5.3. Tƣơng tác VanđeVan 

Giữa các phân tử cộng hoá trị luôn có lực tương tác, ngay cả đối với những 

phân tử không phân cực. Điều đó biểu hiện ở tính chất vật lí của những hợp chất 

không phân cực như metan, hexan, icosan…. 

CH4                               : M = 16, chất khí ở nhiệt độ phòng, ts = -162
0
C ; 

CH3(CH2)4        : M = 86, chất lỏng ở nhiệt độ phòng ts = 69
0
C ; 

CH3(CH2)18CH3: M = 202, chất rắn ở nhiệt độ phòng tnc = 37
0
C. 

Những lực hút yếu giữa các phân tử không phân cực như trên được gọi là lực 

VanđeVan. Người ta chia lực VanđeVan làm ba loại: Tương tác định hướng, tương tác 

cảm ứng và tương tác khuếch tán. 

a. Tương tác định hướng 

Là tương tác giữa các phân tử có mômen lưỡng cực khác không. Tương tác này 

xuất hiện do đầu tích điện dương của phân tử lưỡng cực này hút đầu tích điện âm của 

phân tử lưỡng cực khác làm cho các phân tử lại gần nhau và được sắp xếp lại theo một 

hướng xác định (hình 2.14). 

 

 

Hình 2.14. Tương tác định hướng giữa các phân tử 

 

Tương tác định hướng càng mạnh khi phân tử có mômen lưỡng cực càng lớn. 

Tương tác này giảm khi nhiệt độ tăng, vì sự chuyển động nhiệt phá vỡ sự định hướng 

giữa các phân tử. 
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b. Tương tác cảm ứng 

Nếu một phân tử không cực ở cạnh một phân tử có cực thì phân tử có cực sẽ 

cảm ứng phân tử không cực, biến nó thành phân tử có cực tạm thời. Các cực ngược 

dấu của hai phân tử hút nhau (hình 2.15). 

 

 

 

Hình 2.15. Tương tác cảm ứng giữa các phân tử 

 

c. Tương tác khuếch tán 

Là lực hút giữa các phân tử không cực. Do chuyển động không ngừng của hạt 

nhân và electron dẫn đến trong một khoảnh khắc nào đó chúng lệch xa nhau làm phân 

tử không cực xuất hiện lưỡng cực tạm thời và các phân tử không cực hút nhau nhờ các 

lưỡng cực tạm thời gọi là tương tác khuếch tán (hình 2.16). 

 

 

Hình 2.16. Tương tác khuếch tán giữa các phân tử 

 

Tổng ba loại tương tác định hướng (Uđh), cảm ứng (Ucư) và khuếch tán (Ukt) là 

tương tác VanđeVan. Tương tác VanđeVan thường nhỏ, từ 5-8 kJ/mol. Tuy nhiên nó 

có ý nghĩa rất lớn, vì nó là nguyên nhân gây nên sự ngưng tụ các chất hơi, sự hoà tan 

các chất trong dung môi, sự hấp phụ hơi các chất trên bề mặt các pha ngưng tụ…. 

 

2.6. Liên kết hoá học trong tinh thể 

2.6.1. Khái niệm tinh thể  

Là chất rắn ,trong đó các ion, nguyên tử hay phân tử sắp xếp theo những trật tự 

nhất định, tạo nên những tinh thể có hình dáng hoàn toàn xác định. 

 

+    - +    - +    - 
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2.6.2. Phân loại các tinh thể  

Dựa trên bản chất liên kết hoá học trong tinh thể, người ta phân chia thành các 

loại tinh thể sau: 

a. Tinh thể ion  

Gồm các ion dương và ion âm liên kết với nhau 

bằng lực hút tĩnh điện. Ví dụ hợp chất ion NaCl, liên 

kết này rất bền nên có nhiệt độ nóng chảy và nhiệt độ 

sôi cao. Ví dụ: Nhiệt độ nóng chảy của NaCl là 800
0
C, 

nhiệt độ sôi là 1454
0
C. Hợp chất ion ở dạng khan 

không dẫn điện và dẫn nhiệt.  

                                                                          Hình 2.17a. Tinh thể NaCl 

b. Tinh thể cộng hoá trị 

Các nguyên tử liên kết với nhau bằng liên 

kết cộng hoá trị rất bền, nên chúng có nhiệt độ 

nóng chảy và nhiệt độ sôi rất cao. Ví dụ tinh thể 

kim cương, tinh thể silic (nhiệt độ nóng chảy 

1420
0
C, nhiệt độ sôi 3300

0
C). Hợp chất tinh thể 

cộng hoá trị không dẫn điện và nhiệt.  

                                                                    Hình 2.17b. Tinh thể kim cương 

 

c. Tinh thể phân tử 

Các phân tử liên kết với nhau 

bằng lực VanđeVan. Trong một số 

tinh thể loại này còn có cả liên kết 

hiđro. Ví dụ: CO2, các halogen, đa số 

các hợp chất hữu cơ. Các liên kết 

này đều yếu nên chất tinh thể phân tử 

có nhiệt độ nóng chảy và nhiệt độ sôi 

thấp , không dẫn điện và dẫn nhiệt.                                                                                         

                                                       Hình 2.17c. Tinh thể phân tử nước đá 
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d. Tinh thể kim loại 

Các liên kết trong tinh thể kim loại là liên kết 

kim loại. Bản chất liên kết kim loại là cộng hoá trị 

nhưng các electron hoá trị của kim loại thuộc toàn 

khối kim loại nên chúng rất linh động nên kim loại 

dẫn điện, dẫn nhiệt rất tốt. Liên kết kim loại là liên 

kết bền nên kim loại có nhiệt độ sôi, nhiệt độ nóng 

chảy cao. Ví dụ: Vonfram có nhiệt độ nóng chảy cao 

nhất (3390
0
C). Ở nhiệt độ thường tất cả các kim loại 

đều ở thể rắn (trừ Hg). 

                                                                         Hình 2.17d. Tinh thể kim loại Cu 

 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

 

1. Bài tập giải thích sự hình thành các phân tử 

2.1. Điều kiện tạo thành liên kết ion?. Cho ví dụ 

2.2. Theo thuyết kinh điển, các phân tử liên kết cộng hoá trị hình thành bằng cách nào? 

Cho ví dụ. 

Thế nào là liên kết cộng hoá trị phân cực, liên kết cộng hoá trị không phân cực? 

Cho ví dụ. 

2.3. Giải thích sự tạo thành các phân tử H2, Cl2, HCl, H2S, NH3 theo thuyết kinh điển 

và thuyết VB?. 

2.4. Vẽ sơ đồ tạo phân tử: 

1. NaCl, Na2O, Na2S. 

2. MgBr2, BaS, Ba(OH)2. 

2.6. Dựa vào những đặc điểm nào để phân biệt liên kết cộng hoá trị và liên kết ion. 

2.7. Giả sử các ion sau đây đều có các liên kết cộng hoá trị: O2
2-

; S3
2-

; NH4
+
; IO3

-
; NO3

-

; SO4
2-

; PO4
3-

. Trỡnh bày cụng thức electron và suy ra cụng thức cấu tạo của chỳng? 

2.8. Viết cụng thức electron và cụng thức cấu tạo của cỏc phõn tử: 

HCl, HClO,HClO2, HClO3, HClO4, Cl2O5, Cl2O7. 

H2S, SO2, SO3, H2SO3, H2SO4. 
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Al4C3, Al2(SO4)3, CaCO3, KMnO4, H2CrO4, K2Cr2O7. 

Al2O3, Fe2O3, Fe3O4, Ba(NO3)2, CaC2. 

2.9. Giải thích sự tạo thành các phân tử CH4, CCl4, NH3, H2O, C2H4, BF3. SO2; C2H2, 

BeCl2 theo quan điểm thuyết lai hoá. 

2.10. Viết công thức cấu tạo và chỉ rõ liên kết nào là liên kết cộng hoá trị, liên kết cho 

- nhận trong các phân tử và ion dưới đây: HNO3, CH3NO2, 
-
4BH , CO. 

 

2. Bài tập thuyết lai hóa 

2.11. Cho các hợp chất sau đây: OF2, NF3, BF3. Biết góc lai hóa tương ứng được hình 

thành ở các hợp chất nói trên lần lượt là:  

α(FOF) = 103,15
0
; α(FNF) = 102

0
; α(FBF) = 120

0
. Hãy cho biết: 

- Số cặp electron liên kết và không phân chia. 

- Kiểu lai hóa của nguyên tử trung tâm. 

- Dạng tổng quát AXmEm. 

- Cấu trúc không gian của phân tử. 

- Giải thích tại sao góc hóa trị tăng dần từ phân tử OF2 đến BF3. 

      Cho: O (Z=8); B (Z= 5); F( Z=9); N(Z=7). 

2.12.  Dựa vào thuyết lai hóa hãy giải thích tại sao phân tử BF3 có cấu trúc tam giác 

phẳng, biết B(Z=5); F(Z=9). 

2.13. Phân tử H2O có cấu trúc tam giác phẳng. Hãy: 

1. Cho biết trạng thái lai hóa của oxy. Minh họa bằng sơ đồ? 

2. Tính giá trị momen lưỡng cực của phân tử này?  

       Cho α(H2O) = 105
0
, μ OH = 1,52D; O (Z=8). 

2.14. Cho các hợp chất sau: CHCl3; CCl4; PH3; BeCl2; SO3; SO2. 

1. Hãy cho biết phân tử nào phân cực. Dạng lai hóa của nguyên tử trung tâm. 

2. Hãy cho biết phân tử nào chưa phân cực. Giải thích và chỉ rõ dạng lai hóa của 

nguyên tử trung tâm. 

2.15. Chọn các phát biểu đúng: 

A. CO2 và SO2 đều có cấu trúc thẳng hàng 

B. CH4 và NH
+

4 đều có cấu trúc tứ diện đều 

C. CO 2

3  và SO 2

3  đều có cấu trúc phẳng 
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D. H2O và BeCl2 đều có cấu trúc góc 

3. Bài tập tổng hợp 

2.16. Dựa vào độ âm điện, hãy sắp xếp theo chiều tăng độ phân cực của liên kết giữa 

hai nguyên tử trong phân tử CaO, MgO, CH4, AlN, N2, NaBr, BCl3, AlCl3. Phân tử 

nào thuộc loại liên kết ion? Liên kết cộng hóa trị có cực, không cực? 

2.17.Tại sao nitơ là một chất khí tương đối trơ ở nhiệt độ thường? Viết công thức 

electron và công thức cấu tạo của NH3, NH4Cl, HNO3. Xác định hóa trị và số oxi hóa 

của nitơ trong các hợp chất đó? 

2.18. Trong phân tử N2 và NO, nguyên tử nitơ có thỏa mãn quy tắc bát tử không? 

 Giải thích? Cho nguyên tử nitơ có Z = 7 và oxi có Z = 8. 

2.19.   Trong bảng hệ thống tuần hoàn, cacbon và silic là hai nguyên tố thuộc chu kỳ 2 

và 3 và ở cùng nhóm IVA. Hãy giải thích: 

1. Tại sao cacbon ở dạng cấu trúc kim cương lại có nhiệt độ nóng chảy cao (≈ 

4000
0
C), trong khi đó Si lại có nhiệt độ nóng chảy thấp hơn(≈ 1410

0
C). 

2. Phân tử CCl4 là trung hòa, trơ với nước, còn SiCl4 lại có tính axit và dễ bị phân 

hủy. 

2.20.  Hai phân tử NH3 và NF3 đều có cấu trúc tháp tam giác. 

1. Hãy cho biết trạng thái lai hóa của N trong cả hai trường hợp trên và biểu diễn 

chúng bằng sơ đồ? 

2. Giải thích tại sao momen lưỡng cực của phân tử NH3 (1,46D) lớn hơn nhiều so 

với giá trị tương ứng của NF3 (0,2D) 

Cho H(Z=1); N(Z=7); F(Z=9) 

α(HNH) = 170
0
; α(FNF) = 102

0
; χ F > χ N > χ H. 

2.21. Giải thích các trạng thái hoá trị của các nguyên tố dưới đây: F, Cl, O, S, N, P, C. 

2.22. Nội dung cơ bản của phương pháp obitan MO là gì? Lấy trường hợp ion 2
 để 

giải thích. 

2.23. Vẽ giản đồ năng lượng các MO của các phân tử A2 thuộc chu kì 1 và 2. Từ đó 

viết các dãy năng lượng tăng dần các MO của chúng. 

2.24. Tại sao không tồn tại các phân tử He2, Ne2? Giải thích bằng phương pháp: VB và 

MO. 
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2.25. Thế nào là phân tử phân cực và không phân cực? Lấy ví dụ. Đại lượng đặc trưng 

cho độ phân cực của phân tử là gì? 

2.26. Momen lưỡng cực của phân tử là gì? Làm thế nào để biết được một phân tử có 

momen lưỡng cực bằng không hoặc khác không? 

2.27. Lực VanđeVan gồm những tương tác gì? Đặc điểm của lực VanđeVan là gì? Lực 

VanđeVan gây nên những quá trình nào của các chất? 

2.28. Điều kiện tạo thành liên kết hiđro là gì? Ảnh hưởng của liên kết hiđro đến tính 

chất như thế nào? Cho ví dụ. So sánh nhiệt độ nóng chảy và nhiệt độ sôi của 

CH3CH2OH và CH3OCH3. Giải thích?. 

2.29. Giải thích sự tạo thành liên kết cho-nhận trong các phân tử và ion dưới đây: 

NH4Cl, H3O
+
. 

2.30. Phân biệt liên kết  và . Cho ví dụ. Liên kết nào bền hơn. Tại sao? 

2.31. Sự phân chia các loại tinh thể dựa trên cơ sở nào? Nêu một số đặc tính của các 

hợp chất tạo bởi các tinh thể ion, tinh thể công hoá trị, tinh thể phân tử, kim loại. 

2.32. Dự đoán xem hợp chất nào trong các cặp hợp chất dưới đây có nhiệt độ sôi cao 

hơn, hoà tan trong nước nhiều hơn? Vì sao? 

1. NaCl và RbCl 2. CsCl và NaCl 

3. NaI và NiF 4. CsI hay CsBr 

2.33. Cho một loạt các hợp chất được xếp theo từng nhóm trong bảng dưới đây: 

IVA VA VIA VIIA 

CH4 NH3 H2O HF 

SiH4 PH3 H2S HCl 

GeH4 AsH3 H2Se HBr 

SnH4 SbH3 SbH3 HI 

 

 Hãy giải thích tại sao nhiệt đô sôi(t
0
s) và nhệt độ nóng chảy(t

0
nc) lại tăng dần từ CH4 

dến SiH4 trong nhóm IVA, trong khi đó ở các hợp chất còn lại thuộc nhóm VA, VIA 

và VIIA thì (t
0
s) và (t

0
nc) lại giảm từ chất 1 đến chất 2 sau đó lại tăng từ  chất 2 đến 

cuối nhóm. 

2.34. Dung dịch C2H5OH trong nước tồn tại bốn kiểu liên kết hiđro, kiểu nào bền hơn: 
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2.35. 1.Cho các đặc trưng về độ dài liên kết  hidro và năng lượng hình thành nó như 

sau: 

           O – H ...O (H2O)                             2,8
o

A ; 25KJ/mol. 

           O – H ...O ( axit cacboxilic)            2,5 
o

A ; 30KJ/mol 

Giải thích vì sao cùng là liên kết hidro mà trong hai trường hợp lại khác nhau. 

2. Sự biến đổi độ dài liên kết hidro của các hợp chất sau: 

      NH3  │  HF  :  N – H ... F           2,6
o

A  

      NH3  │ H2O :  N – H ... O          2,7
o

A
 

      NH3  │ NH3 :  N – H ... N          2,9
o

A  

 Cho biết lí do vì sao độ dài liên kết trong các hợp chất trên lại thay đổi? 
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CHƢƠNG 3. NHIỆT ĐỘNG HOÁ HỌC 

 

Nhiệt động học nghiên cứu sự thay đổi năng lượng giữa hệ nghiên cứu và môi 

trường; sự chuyển hóa lẫn nhau giữa các dạng năng lượng, đặc biệt giữa nhiệt năng và 

các dạng năng lượng khác. Nhiệt động học cũng xem xét xu thế diễn biến và giới hạn 

của các quá trình đó. 

Việc áp dụng các nguyên lí của nhiệt động học vào trong hoá học làm xuất hiện 

ngành nhiệt động hoá học. Nhiệt động hoá học cho biết năng lượng kèm theo các quá 

trình hoá học, chiều và giới hạn của các quá trình hoá học. Cơ sở lí thuyết của nhiệt 

động hoá học là các nguyên lí của nhiệt động học. 

 

3.1. Một số khái niệm 

3.1.1. Khí lí tƣởng 

a. Khái niệm 

Chất khí được coi là lí tưởng khi bỏ qua sự tương tác giữa các phân tử khí, bỏ 

qua thể tích riêng của các phân tử khí. Như vậy, có thể coi khí ở áp suất thấp là khí lí 

tưởng. 

Phương trình trạng thái khí lí tưởng có dạng:  

m
PV = nRT = RT

M
             (3.1) 

Ở đây:  m là khối lượng của khí (g); 

   M: Mol phân tử của khí (g); 

   R: Hằng số khí lí tưởng, R= 0,082 l .atm/mol.K nghĩa là thể tích được 

dùng là lít, áp suất là atmotphe và nhiệt độ tuyệt đối. 

Chú ý: Hằng số R có giá trị khác nếu dùng các đơn vị khác của thể tích và áp 

suấ: 1atm= 1,013.10
5
Pa=1,013.10

5
N/m

2
=760mmHg. 

b. Tính chất khí lí tưởng 

Trong bình kín của một hỗn hợp khí, mỗi khí gây nên một áp suất riêng phần 

của khí đó và được kí hiệu là Pi. Tổng áp suất riêng phần của các khí trong hỗn hợp 
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bằng áp suất chung P của hỗn hợp khí. Gọi V là thể tích chung của hỗn hợp khí, thì 

phương trình trạng thái khí lí tưởng có dạng: 

                                                  

i

i

n RT
P P

V
 




                (3.2) 

in : Tổng số mol khí trong hỗn hợp, ni: Số mol khí i trong hỗn hợp. 

Áp suất riêng phần Pi của khí i trong hỗn hợp có thể tính theo công thức: 

                                       
i i

RT
P n

V


                          (3.3) 

3.1.2. Hệ và môi trƣờng 

Hệ là phần của vũ trụ được tách ra để nghiên cứu, phần còn lại của vũ trụ nằm 

ngoài hệ được gọi là môi trường. Người ta phân chia thành các loại hệ như sau: 

 Hệ cô lập là hệ không trao đổi chất và năng lượng với môi trường (hình 3.1a) 

Hệ kín là hệ chỉ trao đổi năng lượng, không trao đổi chất với môi trường (hình 

3.1b,c); 

Hệ mở  là hệ trao đổi cả năng lượng và chất với môi trường (hình 3.1d); 

Hệ đồng thể là hệ không có bề mặt phân chia pha trong hệ, Ví dụ: Hệ gồm các 

chất khí là hệ đồng thể; 

Hệ dị thể là hệ có bề mặt phân chia pha trong hệ, Ví dụ: Hệ gồm nước lỏng - 

nước đá. 

Toàn bộ phần đồng thể của một hệ, mà ở đó thành phần hoá học và tính chất 

vật lí tại mọi điểm đều đồng nhất được gọi là pha. 

Ví dụ: Hệ dị thể trong ví dụ trên là hệ hai pha. 

  

Hình 3.1. a) Hệ cô lập, b, c) Hệ kín, d) Hệ mở 
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3.1.3. Quy ƣớc dấu của năng lƣợng trao đổi giữa hệ và môi trƣờng 

Trong quá trình biến đổi, nếu hệ nhận năng lượng của môi trường thì năng 

lượng của hệ nhận mang dấu dương. 

Ví dụ: Khi nước lỏng bay hơi nhận nhiệt của môi trường. Hiệu ứng nhiệt của 

quá trình này là + 44,01kJ/mol. 

Ngược lại, khi hệ biến đổi mà nhường năng lượng cho môi trường thì năng 

lượng mà hệ nhường mang dấu âm. 

Ví dụ: Hiệu ứng nhiệt của quá trình 1 mol hơi nước chuyển hoàn toàn thành 

lỏng ở 25
0
C và 1atm là - 44,01kJ/mol. 

3.1.4. Thông số trạng thái. Hàm trạng thái 

Trạng thái vĩ mô của một hệ được đặc trưng bằng một tập hợp các đại lượng 

như: nhiệt độ; áp suất; thể tích; khối lượng; thành phần hoá học…. Những đại lượng 

này được gọi là thông số trạng thái. 

Thông số trạng thái khuếch độ là đại lượng tỉ lệ với lượng chất, như là: Thể 

tích, khối lượng. 

Thông số trạng thái cường độ là đại lượng không phụ thuộc vào lượng chất , 

như là: Nhiệt độ, áp suất, nồng độ. 

Các thông số trạng thái đặc trưng cho một hệ, liên hệ với nhau bằng một 

phương trình gọi là phương trình trạng thái. Ví dụ: n mol khí lí tưởng ở nhiệt độ T, áp 

suất P, chiếm một thể tích V liên hệ với nhau theo hệ thức: PV=nRT . 

Hàm trạng thái là hàm mà giá trị của nó chỉ phụ thuộc vào các thông số  trạng 

thái của hệ, nghĩa là nó không phụ thuộc vào những biến đổi trước đó của hệ. Ví dụ: 

Có n mol khí lí tưởng ở trạng thái 1 được đặc trưng bởi phương trình trạng thái 

1
1

1

nRT
P  = 

V
, ở trạng thái 2 đặc trưng bởi phương trình trạng thái 2

2

2

nRT
P  = 

V
. Khi đó, 

P là hàm trạng thái, nó không phụ thuộc vào cách biến đổi từ trạng thái 1 sang trạng 

thái 2. 

3.1.5. Trạng thái cân bằng 

Một hệ ở trạng thái cân bằng, nếu các thông số trạng thái của hệ không biến đổi 

theo thời gian. Trong trường hợp này, tồn tại đồng thời cân bằng nhiệt, cân bằng cơ và 

cân bằng hoá học. 
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3.1.6. Công và nhiệt 

Công và nhiệt là những hình thức truyền năng lượng giữa hệ và môi trường, do 

đó có thứ nguyên năng lượng. Công và nhiệt không phải là hàm trạng thái, giá trị của 

chúng phụ thuộc vào cách biến đổi. 

a. Công A 

Là một đại lượng đặc trưng cho mức độ trao đổi năng lượng thông qua chuyển 

động có hướng của hệ. 

Ví dụ: Khi nâng một vật có khối lượng m lên một độ cao h so với mặt đất, ta đã 

tác động vào vật  một công A:  A = mgh .                  (3.4)   

g: Gia tốc trọng lực, công được tính bằng Jun (J).  

Theo qui  ước, công có dấu dương nếu nó do môi trường xung quanh tác dụng 

vào hệ, trong trường hợp ngược lại công có dấu âm.  

Chẳng hạn, công của sự dãn nở khí lí tưởng từ thể tích V1 đến thể tích V2 ở 

nhiệt độ không thay đổi trong một xi lanh kín nhờ một pittông được tính bằng công 

thức: 
2

n

1

A=  - P dV                                                           (3.5) 

Pn: Áp suất bên ngoài tác dụng lên phía ngoài pittông. 

b. Nhiệt Q  

Là một đại lượng đặc trưng cho mức độ trao đổi năng lượng. Sự khác nhau là ở 

chỗ trong trường hợp này sự trao đổi năng lượng được thực hiện thông qua sự chuyển 

động hỗn loạn của các phân tử. 

Nhiệt được đo bằng Jun. Vì lí do lịch sử người ta vẫn còn sử dụng đơn vị calo:  

1calo = 4,184 Jun.  

Theo quy ước, nhiệt Q có giá trị dương khi hệ thu nhiệt và giá trị âm khi hệ toả 

nhiệt. 

 

3.2. Nguyên lí thứ nhất của nhiệt động học 

3.2.1. Nội năng U 

Năng lượng của một hệ bao gồm động năng chuyển động có hướng (chuyển 

động cơ) của toàn hệ, thế năng của hệ trong trường lực và nội năng của hệ.  
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Nội năng của hệ là phần năng lượng ứng với sự vận động bên trong hệ, gồm 

động năng chuyển động hỗn loạn của các phân tử (tịnh tiến và quay ); thế năng tương 

tác giữa các phân tử; động năng và thế năng chuyển động dao động của các nguyên tử 

trong phân tử; năng lượng của các electron và hạt nhân nguyên tử. 

Nội năng của hệ phụ thuộc vào bản chất, số lượng, áp suất, nhiệt độ, thể tích và 

thành phần cuả nó. Nội năng là đại lượng khuếch độ và là hàm trạng thái. 

3.2.2. Nội dung nguyên lí I 

Nguyên lí thứ nhất của nhiệt động lực học (gọi tắt là nguyên lí I), còn được gọi 

là nguyên lí bảo toàn năng lượng. Nguyên lí I được rút ra từ việc tổng kết kinh nghiệm 

của loài người mà không chứng minh được bằng lí thuyết. Nguyên lí I được thừa nhận 

là không mâu thuẫn với thực nghiệm và mọi hệ quả được rút ra từ đó đều phù hợp với 

thực nghiệm. Nguyên lí I được phát biểu dưới nhiều dạng khác nhau, dưới đây là một 

dạng của nguyên lí I: 

Khi một hệ kín thực hiện một quá trình, tổng đại số công A và nhiệt Q mà hệ 

trao đổi với môi trường ngoài là không đổi và bằng độ biến thiên nội năng của hệ. 

A + Q = U = const                                     (3.6) 

Trong đó: U là sự biến thiên nội năng của hệ khi chuyển từ trạng thái 1sang 

trạng thái 2: 2 1 U = U - U , U là hàm trạng thái nên U  không phụ thuộc vào cách 

chuyển từ trạng thái này sang trạng thái kia của hệ. 

Khi hệ thực hiện một quá trình vô cùng nhỏ, biểu thức của nguyên lí I có dạng:                      

dU = A  +  Q                                              (3.7) 

A, Q   là không phải là vi phân toàn phần, nhưng tổng  A+ Q  lại là vi phân 

toàn phần và bằng dU. 

Nếu công được thực hiện chỉ do sự biến đổi thể tích (công thể tích) thì:                   

A=-PdV                                                   (3.8) 

P   : Áp suất; 

dV: Vi phân thể tích. 

Từ đó: dU = Q  - PdV  => 

2

1

U  =  Q - PdV                (3.9) 
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3.2.3. Nhiệt đẳng tích và nhiệt đẳng áp 

Nhiệt đẳng tích: Nếu hệ biến đổi ở thể tích không đổi (V= const) thì dV=0 

và từ hệ thức (3.9) ta có U=Qv                                               (3.10)   

Qv là nhiệt đẳng tích, nó là hàm khuếch độ. 

Nhiệt đẳng áp: Nếu sự biến đổi ở áp suất không đổi (P=const) từ (3.9) ta có:   

U = Q  - P(V -V )p 2 1
  

     2 1 2 1pU U Q PV PV   
 

                         
   2 2 1 1pQ U PV U PV   

        (3.11) 

          QP là nhiệt đẳng áp 

Đặt  H = U + PV                                                       (3.12) 

Ta có H  - H   = H = Qp2 1
                                (3.13) 

H gọi là entanpi, nó là hàm trạng thái vì U và PV đều là hàm trạng thái. H  là 

sự biến thiên entanpi của hệ, thường gọi tắt là entanpi của hệ. H là hàm trạng thái nên 

H chỉ phụ thuộc vào trạng thái đầu và trạng thái cuối của hệ. H  là đại lượng 

khuếch độ. 

3.2.4. Nhiệt phản ứng 

a. Nhiệt phản ứng đẳng áp và nhiệt phản ứng đẳng tích 

Nhiệt phản ứng đẳng áp của một phản ứng là lượng nhiệt trao đổi với môi 

trường khi các chất tham gia phản ứng tác dụng hết với nhau tạo ra sản phẩm ở áp suất 

và nhiệt độ không đổi. Nhiệt phản ứng đẳng áp được kí hiệu  là pH hay Q  

Nhiệt phản ứng đẳng tích khác nhiệt phản ứng đẳng áp ở chỗ là phản ứng  được 

thực hiện ở thể tích không đổi, nhiệt độ không đổi và được kí hiệu là vU hay Q . 

Nhiệt phản ứng đẳng tích còn gọi là nội năng của phản ứng. 

H  và U chỉ phụ thuộc vào trạng thái đầu (trạng thái các chất phản ứng) và 

trạng thái cuối (trạng thái các sản phẩm phản ứng) và là các đại lượng khuếch độ. 

b. Phản ứng toả nhịêt và phản ứng thu nhiệt 

Phản ứng toả năng lượng cho môi trường dưới dạng nhiệt gọi là phản ứng  toả 

nhiệt, nghĩa  là H < 0  hoặc U < 0 . 
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Phản ứng thu năng lượng của môi trường dưới dạng nhiệt gọi là phản ứng thu 

nhiệt, nghĩa là H > 0  hoặc U > 0 . 

3.2.5. Các trạng thái chuẩn 

a. Trạng thái chuẩn của một chất 

 Trạng thái chuẩn ở nhiệt độ T của chất khí là trạng thái của khí đó được coi là lí 

tưởng ở nhiệt độ T và áp suất 1 atm. 

Trạng thái chuẩn ở nhiệt độ T của chất lỏng hoặc tinh thể là trạng thái của chất 

đó ở nhiệt độ T và áp suất 1atm. 

b. Entanpi tạo thành chuẩn của một chất ở nhiệt độ T (kí hiệu là 0
T ) và ở trạng 

thái xác định là entanpi của phản ứng tạo thành một mol chất đó ở nhiệt độ T và trạng 

thái chuẩn, từ các đơn chất bền nhất cùng ở nhiệt độ T và trạng thái chuẩn. Ví dụ: 

       
0

298gr 2 k 2 k
C O CO H 393,5KJ    

 

                       1atm, 25
0
C        1atm, 25

0
C      1atm, 25

0
C 

            => 0ΔH (CO )=393,5kJ/mol
298 2

 

 Từ định nghĩa trên ta thấy: Entanpi tạo thành chuẩn của đơn chất bền ở nhiệt 

độ T là bằng không: 0 0TH    

3.2.6. Định luật Hec (Hess) và các hệ quả 

a. Định luật Hec (1840) 

Hiệu ứng nhiệt của phản ứng hoá học ( H ) chỉ phụ thuộc vào trạng thái đầu 

và trạng thái cuối của hệ, chứ không phụ thuộc vào quá trình thực hiện. 

  Ví dụ: Xét sơ đồ phản ứng:  

C + O2
 H1 CO2

CO + 1/2 O2

 H2  H3

 

Theo định luật Hec: H1 = H2 + H3 

Thực nghiệm có thể xác định chính xác H1 vµ H3 , không thể xác định 

chính xác H2. Vì vậy có thể xác định gián tiếp được H2 = H1 + H3. 
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b. Hệ quả thứ nhất 

Entanpi của phản ứng thuận (t) bằng entanpi của phản ứng nghịch (n) nhưng 

ngược dấu:                          Ht = -Hn 

Ví dụ: Phản ứng  C(gr)  +  
1
/2 O2(k)    CO(k)  có H

0
298 = - 110,5kJ 

Còn phản ứng  CO(k)     C(gr)  +  
1
/2O2(k)  có H

0
298 = +110,5kJ    

c. Hệ quả thứ hai 

Entanpi của một phản ứng hoá học bằng tổng entanpi tạo thành của các chất  

sản phẩm (sp) trừ đi tổng entanpi tạo thành của các chất phản ứng (pư):   

   =  
(sp) (pu)

                             (3.14) 

Xét phản ứng: aA   +   bB      cC    +    dD 

H  = (cHC  +  dHD) – (aHA  +  bHB)               (3.15) 

Ví dụ: Tính H
0

298 của phản ứng: 

             
     2 2 22 k 2 k l

5
C H O 2CO H O

2
  

 

            H
0

298 (kJ/mol):  226,6                               - 393,5          -285,8 

 Giải. Áp dụng công thức (3.15), ta có: 

                         H
0

298 = (2H
0

298CO2  + H
0

298H2O)  -  H
0
298C2H2  

                                      = {(-2.393,5) + (- 285,8)}  -   226,6 = -1299,4 kJ 

3.2.7. Sự phụ thuộc của nhiệt phản ứng vào nhiệt độ 

Sự phụ thuộc giữa hiệu ứng nhiệt của phản ứng hoá học và nhiệt độ được thực 

hiện bằng biểu thức: 

2

1

T

p2 1

T

H   = H  + C dT                               (3.16) 

(3.16) Là phương trình Kiecxop, trong đó: 

2H  Nhiệt của phản ứng ở nhiệt độ T2; 

1H  Nhiệt phản ứng ở nhiệt độ T1; 

   p (sp) (pu)C   C  -   C là độ biến thiên nhiệt dung mol đẳng áp 
1
 . 

                                              
1
 Cp là nhiệt dung mol đẳng áp: Là lượng nhiệt cần thiết để nâng một mol chất đó lên 1

0
C ở 

điều kiện áp suất không đổi và hệ không có sự chuyển pha. Đơn vị của Cp là J/mol.K.  
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Sự khác nhau về nhiệt dung thường rất bé và ở khoảng nhiệt độ T1 đến T2 

thường không lớn, do đó Cp có thể coi như không đổi. Khi đó biểu thức (3.16)  có 

dạng: 

H2   =  H1  +  Cp.(T2  -  T1)                           (3.17) 

Ví dụ: Xác định H
0
 ở 398K của phản ứng:  CO  + 

1

2
 O2    CO2   

Biết H
0

298 = -283kJ/mol và nhịêt dung mol đẳng áp của các chất CO, O2, và 

CO2 là:29,15; 29,36; 37,13 (J/mol.K) ở mọi nhiệt độ. 

Giải: Ta cóCp = 37,13 - 29,15  -  
1

2
.29,36  

                          = - 6,7 J/K  = - 6,7.10
-3

kJ/K 

Suy ra H398    = H
0

298 + Cp (398 - 298)  

                         = -283 - 6,7.10
-3

.100  

                         = -283,67kJ 

 

3.3. Nguyên lí thứ hai của nhiệt động học 

3.3.1. Entropi 

a. Mức độ hỗn loạn của hệ và chiều hướng diễn biến của các quá trình 

Trong tự nhiên có các hiện tượng xảy ra theo một chiều mà không có quá 

trình ngược lại. Ví dụ: Nhiệt truyền từ vật nóng sang vật lạnh; không khí di chuyển từ 

nơi có áp suất cao sang nơi có áp suât thấp; một số phản ứng xảy ra 1 chiều:  

Na  +  H2O  NaOH  +  
1

2
H2 

NaOH  + HCl  NaCl + H2 

Quá trình khuếch tán (hay trộn lẫn) các khí. Nếu có 2 buồng cách nhau bằng 

1 vách ngăn, một buồng chứa khí A và 1 buồng chứa khí B (trạng thái 1). 
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        A  B                                              A+B     

                             Trạng thái 1                   Trạng thái 2 

Hình 3.2. Mô hình hiện tượng khuếch tán 

Nếu bỏ vách ngăn, khí trong bình A sẽ tự di chuyển sang bình B và khí ở B sẽ 

tự di chuyển sang A, và các khí sẽ chiếm toàn bộ thể tích của cả hai bình (trạng thái 2). 

Nếu so sánh mức độ hỗn loạn của hệ ở trạng thái 1 và trạng thái 2 ta thấy rằng ở trạng 

thái 2 mức độ hỗn loạn của hệ cao hơn vì ở trạng thái này các phân tử của hai khí xen 

lẫn với nhau và mỗi phân tử khí chuyển động trong một không gian lớn hơn. Như vậy 

quá trình chuyển hệ từ trạng thái 1 sang trạng thái 2 là tự diễn biến và trong quá trình 

này hệ chuyển từ trạng thái có độ hỗn loạn thấp sang trạng thái có độ hỗn loạn cao 

hơn. 

 Quá trình nóng chảy (hay thăng hoa của chất rắn), quá trình sôi của chất lỏng, 

quá trình dãn nở các chất khí, quá trình hoà tan tinh thể… và phản ứng hoá học có làm 

tăng thể tích (phản ứng phân huỷ) đều làm tăng mức độ hỗn loạn  của hệ. Ngược lại 

những quá trình làm tăng trật tự của các hạt như làm lạnh, hoá rắn, ngưng tụ, nén, kết 

tinh từ dung dịch, phản ứng hoá học làm giảm thể tích (phản ứng trùng hợp) đều làm 

giảm mức độ hỗn loạn của hệ.  

 Như thế, các quá trình tự diễn biến đều theo hướng làm tăng mức độ hỗn loạn 

của hệ. 

b. Entropi 

 Để đặc trưng cho mức độ hỗn loạn của hệ người ta dùng một đại lượng gọi là 

entropi kí hiệu là S. 

 Vậy entropi là thước đo mức độ hỗn loạn của hệ. Các quá trình làm tăng mức 

độ hỗn loạn đều làm tăng entropi của hệ và ngược lại.  

 Thứ nguyên của entropi là J/mol.K. Entropi là một đại lượng khuếch độ, nghĩa 

là phụ thuộc vào lượng chất. 
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 Từ bản chất của entropi (đặc trưng cho mức độ hỗn loạn của hệ) có thể rút ra 

những tính chất sau của entropi: 

- Entropi tăng theo nhịêt độ: Khi nhiệt độ tăng thì entropi tăng và ngược lại. 

- Hệ càng phức tạp thì entropi càng lớn. 

- Đối với cùng một chất thì entropi của trạng thái khí lớn hơn entropi của trạng 

thái lỏng, còn entropi của trạng thái lỏng lớn hơn entropi của trạng thái rắn. 

3.3.2. Nguyên lí thứ hai của nhiệt động học 

Có nhiều cách phát biểu nguyên lí thứ II, sau đây là 1 cách: 

Tồn tại 1 hàm trạng thái entropi mà sự biến đổi của nó luôn luôn lớn hơn hoặc 

bằng nhiệt rút gọn (chỉ trong quá trình thuận nghịch thì sự biến đổi entropi mới bằng 

nhiệt rút gọn): 

Q
dS  

T


                           (3.18)                        

2

1

Q
S   

T


                           (3.19) 

Dấu “=” ứng với quá trình thuận nghịch (TN) (quá trình cân bằng). 

Dấu “>” ứng với quá trình bất thuận nghịch (BTN) (quá trình tự diễn biến) 

Tỉ số TNQ

T
 đặc trưng cho quá trình thuận nghịch được gọi là nhiệt rút gọn trong 

quá trình thuận nghịch . 

(3.18) là biểu thức toán học của nguyên lí 2 vì với hai dấu (đẳng thức và bất 

đẳng thức) nó biểu thị được cả 3 nội dung của nguyên lí 2: khả năng, chiều hướng và 

giới hạn của quá trình tự diễn biến. 

 

3.3.3. Sự biến thiên enntropi trong một số quá trình 

a. Hệ cô lập 

QTN = 0    S  = 0 

QBTN  >0    S  > 0 

Như thế, trong quá trình thuận nghịch (hay cân bằng) entropi của hệ là không 

đổi. Trong quá trình bất thuận nghịch (quá trình tự xảy ra), entropi của hệ tăng. 
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b. Quá trình chuyển pha của chất nguyên chất  

 Khi chất nguyên chất chuyển pha (nóng chảy; sôi; thăng hoa; chuyển dạng tinh 

thể) ở áp suất không đổi và trong suốt quá trình đang chuyển pha nhiệt độ không đổi. 

Đây là quá trình đẳng nhiệt-đẳng áp và được coi là quá trình thuận nghịch nên ta có: 

2

TN

1

Q
S  =   =  

T T


   (3.20) 

S: Sự biến thiên entropi của quá trình chuyển pha (J/mol.K); 

H: Entanpi của quá trình chuyển pha (J/mol); 

T: Nhiệt độ chuyển pha (K). 

Ví dụ: Nhiệt nóng chảy của thuỷ ngân là 2297J/mol và nhiệt độ nóng chảy của 

thuỷ ngân là -39
0
C. Tính biến thiên entropi của quá trình nóng chảy thuỷ ngân. 

Giải:  Hg(r) Hg(l)H
    H = 2297J/mol 

H 2297
S  =    =  = 9,816J/mol.K

T 273 39





 

 

c. Sự biến đổi entropi khi thay đổi nhịêt độ của hệ 

Trong một khoảng nhiệt độ hẹp, nhiệt dung của các chất được coi là không đổi, 

biến thiên entropi của n mol chất từ nhiệt độ T1 đến T2 được tính theo phương trình: 

2
p2 1

1

T
S  =  S   -  S  = nC ln

T
                           (3.21) 

Như vậy, chất có nhiệt dung riêng càng lớn, entropi càng biến đổi nhiều theo 

nhiệt độ. Tuy nhiên, biến thiên entropi của phản ứng hoá học khi thay đổi nhiệt độ 

không đáng kể và có thể bỏ qua được. 

d. Sự biến đổi entropi trong các phản ứng hoá học 

Giả sử có phản ứng sau được thực hiện ở áp suất và nhiệt độ không đổi 

aA  +  bB    cC   +   dD 

Vì entropi là một hàm trạng thái nên sự biến thiên entropi của phản ứng được 

tính theo công thức sau:  

S = (cSC  + dSD)  -  (aSA  +  bSB)     (3.22) 

Hay    sp cpuS = S   - S                      (3.23) 
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Nếu phản ứng thực hiện ở điều kiện chuẩn và nhiệt độ 298K 

              
0 0 0

298 298 298sp cpu
S S S   

       (3.24) 

Ví dụ: Tính S
0

298  của phản ứng:  

SO2(k)  +  1/2O2(k)    SO3(k) 

Cho biết S
0

298 của các khí SO2, O2 và SO3 lần lượt là: 348,2;  205,2 và 256,8 

J/mol.K 

Giải. áp dụng công thức 3.24 ta có: 

0 0 0 0

298 298 3 298 2 298 2

1
( )

2
S S SO S SO S O   

 

        = 256,23 – (248.53 + 1/2.205,03) 

                  = - 94,81J/K 

Một cách định tính, ta có thể đánh giá sự biến đổi của entropi trong các phản 

ứng hóa học như sau: 

Tính n = Tổng hệ số sản phẩm – Tổng hệ số chất tham gia 

Lưu ý: Chỉ xét hệ số chất khí, nếu n > 0 thì S > 0 và nếu n < 0 thì S < 

0. 

Ở phản ứng trên số mol khí ở sản phẩm là 1, ít hơn số mol khí chất phản ứng  

n= 1- 1 + 0,5  = - 0,5 < 0 nên S < 0  

Nếu xét phản ứng: 

0

3 2( ) 2( ) 2980,5 , 94,8 /k kSO SO O S J K    
 

n = 1 + 0,5 - 1 = 0,5 > 0 nên  S  > 0 

Như vậy, việc đánh giá entropi một cách định tính cho kết quả hoàn toàn phù 

hợp với cách tính định lượng. 

 

3.4. Nguyên lí thứ ba của nhiệt động học 

Entropi của các chất nguyên chất dưới dạng tinh thể hoàn hảo ở không độ tuyệt 

đối bằng 0.   Stt(T=0) = 0                                       (3.25) 

Gọi ST→0 là biến thiên entropi từ 0 độ tuyệt đối tới T độ tuyệt đối, ST là 

entropi tại nhiệt độ T và S0 là entropi tại 0 độ. Ta có: 

                  ST→0 = ST - S0 = ST                   (3.26) 
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Như vậy, nguyên lí thứ 3 cho phép xác định entropi của chất nguyên chất ở mọi 

nhiệt độ theo công thức (3.26). 

 Cũng như nhiệt tạo thành H, entropi S của các chất thường được xác định 

trong những điều kiện nhất định. Giá trị entropi được xác định ở 1atm và nhiệt độ 

không đổi T được gọi là entropi chuẩn ở nhiệt độ T và được kí hiệu là S
0

T. Entropi 

chuẩn của chất ở 1atm và 25
0
C (298K) được kí hiệu là S

0
298. 

 

3.5. Thế đẳng áp-đẳng nhiệt G (năng lƣợng Gip) 

3.5.1. Tác động của các yếu tố entanpi H và entropi S lên chiều hƣớng diễn 

biến của quá trình hoá học 

Có hai yếu tố tác động lên chiều hướng diễn biến của quá trình hoá học: 

Quá trình tự diễn biến khi H < 0, nghĩa là khi năng lượng của hệ giảm, hệ 

chuyển từ trạng thái có năng lượng cao sang trạng thái năng lượng thấp hơn, do đó trở 

thành bền hơn. 

Quá trình tự diễn biến khi S > 0, nghĩa là hệ chuyển từ trạng thái có độ hỗn 

loạn thấp sang trạng thái có độ hỗn loạn cao hơn. 

Hai yếu tố này tác động đồng thời lên hệ nhưng thường xảy ra theo hai chiều 

ngược  nhau. Ví dụ: Khi nước được chuyển tử 100
0
C  xuống 25

0
C, nó đã tỏa nhiệt ra 

môi trường (H < 0) và đồng thời mức độ hỗn loạn của hệ cũng giảm xuống do 

chuyển từ thể hơi sang thể lỏng (S < 0). 

Như vậy, trong mỗi quá trình luôn luôn có sự cạnh tranh giữa hai yếu tố: Yếu tố 

entanpi (làm giảm năng lượng của hệ)và yếu tố entropi (làm tăng mức độ hỗn loạn của 

hệ). Trong việc cạnh tranh này yếu tố nào mạnh hơn sẽ quyết định chiều hướng của 

quá trình. Sự cạnh tranh của yếu tố entanpi và yếu tố entropi được thể hiện qua đại 

lượng thế đẳng áp-đẳng nhiệt (còn gọi tắt là thế đẳng áp hay năng lượng Gip), kí hiệu 

là G. 

3.5.2. Thế đẳng áp (G) 

Thế đẳng áp được đưa vào nhiệt động học theo biểu thức sau:  

                                       G = H - T.S                       (3.27) 

G được biểu thị bằng những đơn vị của H và S nghĩa là Jun và kiloJun và cũng 

thường được tính đối với 1 mol chất. 
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Không thể xác định được giá trị tuyệt đối của thể đẳng áp, nhưng có thể xác 

định được sự biến thiên của nó trong mỗi phản ứng hoá học (hay trong một quá trình 

đẳng nhiệt - đẳng áp bất kì). Biểu thức tính thế đẳng áp-đẳng nhiệt là: 

    G = H  - T.S          (3.28) 

Vì H và S là các hàm trạng thái nên G cũng là hàm trạng thái, nghĩa là 

biến thiên thế đẳng áp chỉ phụ thuộc vào trạng thái đầu và trạng thái cuối của hệ mà 

không phụ thuộc vào quá trình biến đổi của hệ. 

3.5.3. Thế đẳng áp tạo thành chuẩn 

Thế đẳng áp tạo thành chuẩn của một chất ở nhiệt độ T, ở trạng thái vật lí xác 

định là thế đẳng áp của phản ứng tạo thành 1 mol chất đó ở nhiệt độ T và trạng thái 

chuẩn (kí hiệu là G
0

T). 

Ví dụ:  
1

2
N2(k)  +  

3

2
H2     NH3(k) , G

0
298 = -16,63kJ/mol 

Từ định nghĩa trên của G
0

T ta suy ra thế đẳng áp tạo thành chuẩn của các 

đơn chất bền ở nhiệt độ T bằng không: G
0

T = 0. 

Ví dụ: Tính G
0
 ở 25

0
C của phản ứng sau:  2NO2    N2O4 

Chất 
0

298( / )H KJ mol
 

0

298( / . )S J mol K
 

NO2 33,89 240,45 

N2O4 9,37 304,30 

Giải:     

  

0 0 0

298 298 298

0 0

298 298 2 4 298 2

298

( ) 2

G H S

H H N O H NO

    

    
 

         = 9,37  -  2.33,89  = -58,61kJ/.K 

 
 0 0 0

298 298 2 4 298 2( ) 2  S S N O S NO
 

          = 304,30 -  2.240,45 = - 176,6J/.K 

=> G
0

298= -5983J 
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3.5.4. Chiều hƣớng của phản ứng hoá học 

Từ biểu thức (3.28) ta thấy sự biến thiên thế đẳng áp phụ thuộc vào hiệu ứng 

nhiệt H và biến thiên S . Mối quan hệ giữa 3 đại lượng được ghi trong bảng(3.2). 

Bảng 3.2. Xét dấu của G theo H và S 

STT 
Dấu Kết luận về chiều tự 

diễn biến H S G 

1 - + (-) với mọi T Tự diễn biến 

2 + - (+) với mọi T Không tự diễn biến 

3 - - 
(-) khi T nhỏ Tự diễn biến 

(+) khi T lớn Không tự diễn biến 

4 + + 
(+) khi T nhỏ Không tự diễn biến 

(-) khi T lớn Tự diễn biến 

 

Từ bảng 3.2 ta thấy, chiều của một quá trình có thể được xác định theo dấu 

của G. Vì vậy, để đơn giản khi xét chiều của một phản ứng hóa học ta chỉ cần xét 

dấu của G, nếu G > 0 quá trình không xảy ra được, nếu G < 0 quá trình tự xảy 

ra. 

Ví dụ1: Phản ứng cháy của các nhiên liệu luôn luôn có H < 0 và S > 0 cho 

nên luôn có G < 0. 

Ví dụ 2:  N2 + 2O2   2NO2 , H > 0 

Phản ứng thu nhiệt H < 0, S < 0 vì có sự giảm số phân tử khí. Vì vậy G > 

0, phản ứng không tự xảy ra. Khi cung cấp năng lượng phản ứng sẽ được thực hiện. 

Ví dụ 3:  N2  + 3H2 ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  2NH3 

Ở 298K: H298= - 92380J/mol, S
0

298 = -198,13J/mol.K 

Ở nhiệt độ không cao sao cho H - TS < 0 thì G < 0 phản ứng sẽ xảy ra 

theo chiều thuận. 

Ở nhiệt độ cao sao cho H - TS > 0  thì G > 0 phản ứng xảy ra theo chiều 

ngược lại. 

Ví dụ 4:  N2O4 ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  2NO2 . H > 0 

Ở 298K: H= 58,19 kJ/mol ,   S = 175,56 J/mol.K 
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Ở nhiệt độ thấp G298= 6,434 kJ/mol > 0, phản ứng diễn ra theo chiều nghịch. 

Khi T   298 thìG < 0, phản ứng lại diễn ra theo chiều thuận. 

3.5.5. Sự biến thiên thế đẳng áp của các phản ứng hoá học 

Việc tính thế đẳng áp của phản ứng hóa học có thể sử dụng các công thức 

(3.27). Đối với các phản ứng oxi hoá - khử còn sử dụng công thức:    

G = - nFE (xem chương 6). 

 Đối với phản ứng:      aA  +  bB    cC   +  dD, thế đẳng áp được tính theo 

biểu thức: 

              
   

0

T T sp T cpu
G G G     

                    (3.29) 

Ví dụ 1: Tính  G
0

298 của các phản ứng sau: 

                  2SO2(k)  +  O2(k)    2SO3(k)  ở 298K 

G
0

298(kJ/mol) -300,37                 - 370,37 

Giải. áp dụng công thức (3.29) ta có: 

 0 0 0

298 298 3 298 2
G 2 G SO 2 G SO    

 

   = -2.370,37 + 2. 300,37 = -140 KJ 

Ví dụ 2: Cho phản ứng:  CaCO3(k)   CaO(r)  + CO2(k) 

Cho biết: Ở 298K, H
0

298 = 178,32 KJ ; S
0

298 = 160,59 J/mol.K 

1. Phản ứng có tự diễn biến ở 25
0
C không? Khi tăng nhiệt độ G của phản ứng 

sẽ thay đổi như thế nào? 

2. Phản ứng có tự diễn biến ở 850
0
C không? Coi S và H không phụ thuộc 

vào nhiệt độ. 

Giải: 1)  G
0

298 = H
0

298 - T.S
0
398 

        = 178.10
3
 - 298.160,59 = 130,460J 

G
0

298 > 0: Phản ứng không tự diễn biến ở 25
0
C. Vì S

0
 > 0  TS

0
 > 0 khi 

nhiệt độ tăng, G
0
 giảm dần, do đó càng tiến tới khả năng tự diễn biến. 

2)T = 273 + 850 = 1123K 

G
0

1123 = 178,32.10
3
 -1123.160,57J 

G
0

1123 < 0,  ở 850
0
C phản ứng tự diễn biến. 



 

Trang 83/229 

 

Nhận xét: Từ (3.28) ta thấy nhiệt độ ảnh hưởng đến chiều tự diễn biến của các 

phản ứng hoá học. 

Chú ý: Thế đẳng áp còn phụ thuộc vào áp suất. Đối với khí lí tưởng ta có biểu thức:  

P P2 1

2
T T

1

P
G   =  G   + RTln

P
    (3.30) 

Nếu ban đầu P1= 1atm, nghĩa là ứng với điều kiện chuẩn thì 0

TP1
TG   =  G  và 

(3.30) thành 0
T TG   =  G   + RTlnP     (3.31) 

Ví dụ: Tính G của quá trình nén 1 mol khí lí tưởng từ 1atm đến 2atm ở nhiệt 

độ không đổi 25
0
C. 

Giải:  G = GT - G
0

T =RTlnP =  8,314.298.ln2 = 1717,3J/mol 

G > 0: Quá trình nén khí không tự xảy ra. Ngược lại sự giãn khí từ 2atm xuống 1atm 

(có G = -1717,3 J/mol < 0 ) tự xảy ra. 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

 

1. Tính H dựa vào H của các phản ứng khác 

3.1. Tính H
0

298 của phản ứng:   

  Cgr + H2Ok   H2k + COk 

Từ các phản ứng sau: 

   
gr 2(k) k

1
C + O CO

2
  H

0
298 = -110,50 kJ 

  
2k 2(k) 2 k

1
H + O H O

2
  H

0
298 = -241,84 kJ 

ĐS: 131,34kJ 

3.2. Từ các dữ kiện sau: 

C (than chì)  +  O2(k)  →  CO2(k)                     H
0

298  =  -393,5kJ 

H2(k)  +  1/2O2(k)  →  H2O (l)                          H
0

298 =  -285,8kJ 

2C2H6(k)  +  7O2(k)  →  4CO2(k)  +  6H2O(l)  H
0

298 =  -3119,6kJ 

Tính biến thiên entanpi tiêu chuẩn của phản ứng: 

2C(than chì)  +  3H2(k)  →  C2H6(k)                H
0

298  =  ? 

3.3. Xác định hiệu ứng nhiệt của phản ứng: 

CH4(k)  +  Cl2(k)     CH3Cl(k)  +  HCl(k) 

Cho biết hiệu ứng nhiệt của các phản ứng sau đây: 

CH4(k)  +  2O2(k)     CO2(k)  +  2H2O(l),                         H1 = -212,79kcal 

CH3Cl(k)  +  3/2O2(k)     CO2(k)  +  H2O(l)  +  HCl(k),  H2 = -164,0kcal 

H2(k)  +  1/2O2(k)     H2O(l),                                            H3  =  -68,32kcal 

1/2H2(k)  +  1/2Cl2(k)     HCl(k),                                     H4  =  -22,06kcal 

3.4. Hãy xác định năng lượng liên kết C-H trong phân tử CH4, cho biết nhiệt thăng hoa 

của graphit bằng 170,9kcal/mol, nhiệt phân ly của khí hyđro bằng 103,26 kcal/mol và 

hiệu ứng nhiệt của phản ứng sau: 

          C(graphit)  +  2H2(k)     CH4(k),   0

298H = -17,89kcal 

3.5.  Tính nhiệt hình thành của etan biết: 

           Cgr      +    O2       →       CO2      
0

298H  = - 393,5 kJ 
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           H2     +    (1/2)O2   →   H2O       0

298H  = - 285,8 kJ 

          2C2H6  +  7O2       →    4CO2    +   6H2Ol  
0

298H  = - 3119,6 kJ 

 ĐS:   - 84,6 kJ 

 

2. Bài tập áp dụng các công thức   =  Sản phẩm -  Chất tham gia 

3.6. Hãy so sánh H
0

298 của phản ứng khử sắt (III) oxit bằng các chất khử: H2, C và 

CO ở 298
0
C. (Giả thiết quá trình khử là hoàn toàn) 

Biết:    H
0

298 ( kJ/mol)  

Fe2O3 H2O(k) CO CO2 

-822,2 -241,8 -110,5 -393,5 

ĐS: 0

298H  (chất khử H2): 96,7kJ ; 0

298H  (chất khử C ): 231,95 kJ; 0

298H  (chất khử CO): - 268kJ 

3.7.   Hãy giải thích vì sao có phản ứng tỏa ra năng lượng, có phản ứng chỉ xảy ra khi 

hấp thụ năng lượng? 

 Hai phản ứng sau đây, phản ứng nào tỏa nhiệt? Phản ứng nào thu nhiệt? 

                        1.    H2     +    Cl2     ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   2HCl 

                        2.   2HgO  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ       2Hg   +    O2 

   Biết năng lượng liên kết (E) của các chất như sau: 

               H2 Cl2 HCl HgO Hg O2 

E(KJ/mol) 435,9 242,4 432 355,7 61,2 498,7 

ĐS: a: tỏa nhiệt; b: thu nhiệt 

3.8.  Tính khối lượng của hỗn hợp Al và Fe3O4 cần phải lấy để phản ứng theo phương 

trình 

                        3Fe3O4     +       8Al  →    4Al2O3     +   9Fe 

Tỏa ra 665,25 kJ biết rằng nhiệt tạo thành của Fe3O4 là 1117 kJ/mol và của Al2O3 là 

1670 kJ/mol. 

ĐS: 182,25g. 

3.9.  Chiếc bật lửa ga chứa butan lỏng (∆H
0

298 = - 127kJ/mol). Xác định nhiệt lượng 

tỏa ra khi 1g butan trong bật lửa bị đốt cháy, giả thiết rằng sản phẩm của sự đốt cháy là 

CO2 và H2O. 

ĐS: - 45,7 kJ 
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3.10. Xác định biến thiên entropi của phản ứng dưới đây ở 298K: 

                                    2C    +     O2     ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ          2CO 

                   
0

298
S (J / mol.K)

    5,74       213,6                    193,4 

ĐS: 167,46J/K 

 

3. Bài tập áp dụng định luật kiec xop 

3.11. Đối với phản ứng (1/2)N2  + (1/2)O2  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  NO, ở 25
0
C và 1atm cú ∆H

0
 = 90,37 

kJ. Xác định nhiệt của phản ứng ở 558
0
K biết rằng nhiệt dung đẳng áp đối với 1 mol 

của N2, O2, NO lần lượt bằng 29,12; 29,36; 29,86 (J/mol.K). 

ĐS:90,53 kJ 

3.12.  Đối với phản ứng: 2CO   +   O2  →   2CO2. Nhiệt dung đẳng áp của các chất 

trong khoảng từ 298K đến 2000K có dạng chung Cp  = a  +   bT    +  cT
2
. Các hệ số 

a,b,c của các chất được cho dưới đây: 

 Chất  a(cal/mol.K) b.10
3
 c.10

-5
 

O2 7,16 1 -0,40 

CO 6,79 0,98 -0,11 

CO2 10,55 2,16 -2,04 

Tính ∆H
0

1200K. Biết ∆H
0

298K của phản ứng là – 565,96KJ 

ĐS: - 564,41 kJ 

3.13. Tính ở 1773K của phản ứng: 

     CH4        +   2O2    CO2 + 2H2O       
0

298
H 802,25KJ    

CP (J/mol.K)   35,79       29,36   37,13       33,56 

ĐS: 787,59 kJ 

 

4. Bài tập áp dụng công thức G =H –T. S 

3.14.  Cho phản ứng sau: 

                                         NaHCO3   →  Na2CO3  +     CO2   +    H2O 

0

298
H (KJ / mol)

        - 948               -1131          -393,5      -241,8 

0

298
S (J / mol.K)

        102,1               136             213,7       188,7 
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1. Tính G
0

298 của phản ứng, ở điều kiện 25
0
C phản ứng trên có xảy ra không? 

2. Phản ứng trên xảy ra ở điều kiện nhiệt độ nào? Coi H
0
 và S

0
 là hằng số với 

nhiệt độ. 

ĐS: a) G
0

298 : 30,1 kJ ; b) T > 388K 

3.15.  Cho phản ứng:  

               CH4         +    H2O(k)  →  CO   +   3H2  

Biết nhiệt hình thành chuẩn ∆H
0

ht, 298K  của CH4, H2O (k) và CO lần lượt bằng    - 74,8; 

- 241,8 và – 110,5 kJ/mol. 

Etropi chuẩn của CH4, H2O(k) và CO lần lượt bằng 186,2; 188,7 và 197,6 J/mol.K 

Trong tính toán giả thiết rằng ∆H và ∆S không phụ thuộc nhiệt độ. 

1. Tính ∆G
0

373K và kết luận chiếu của quá trình tại 373K? 

2. Tại nhiệt độ nào phản ứng đã cho tự xảy ra trong điều kiện chuẩn? 

3.16.   Cho  quá trình: 

 CuSO4 →   CuO +    SO2 +     O2 

H
0

298K(kJ.mol
-1

) -796,86 -155,20 -296,10 0 

S
0

298K(J.mol
-1

.K
-1

) 113,39 43,50 248,5 205 

  CP(J.mol
-1

.K
-1

) 100,00 44,78 39,78 29,36 

1. Tính G
0

298K và nhận xét chiều hướng diễn biến của quá trình? 

2. Nếu nâng nhiệt độ của hệ lên 800
0
C phản ứng có xảy ra được không? 

                                 ( Coi S
0
 và CP không đổi theo nhiệt độ). 

 

3.17.   Cho phản ứng: 

 H2S         + O3         → SO3   + H2O 

H
0 

(kJ/mol) -20,15 -144,2 -395,2 -241,8 

S
0
(J/mol.K) 205,64 237,6 256,2 186,7 

1. Cho biết phản ứng tỏa nhiệt hay thu nhiệt? 

2. Cho biết chiều phản ứng tại 298K? 

3.18. Có hai sơ đồ phản ứng sau: 

    2 3 2 3
Al Fe O Al O Fe  

 (a) 

       2 3 2 3
Fe Al O Fe O Al  

 (b) 
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Phản ứng nào diễn ra được? Biết: 

    Al Fe2O3  Al2O3     Fe  

0

298
H (KJ / mol)

  - 82,2  - 1669,79  

0

298
S (J / mol.K)

 6,76   90    50,99   27,15 

ĐS: Chỉ xảy ra phản ứng (a). 

3.19.  Phản ứng khử sắt oxit bằng than cốc là phản ứng thu nhiệt mạnh: 

                             2 3(r) (graphit) (r) 2
Fe O 3C 4Fe 3CO          H

0
 = 648kJ 

Tính nhiệt độ tối thiểu để phản ứng  có thể xảy ra. 

ĐS: T > 835,1K. 

3.20. Nếu giả thiết đơn giản: biến thiên entanpi và entropi phản ứng ít biến đổi theo 

nhiệt độ, thì tại nhiệt độ nào hai dạng thù hình cân bằng nhau? 

                                            S(thoi)     S(đơn tà) 

     0

ttH (kJ/mol)                     0                           0,3 

      0

298S (J.mol
-1

.K
-1

)             31,9                       32,6 

3.21. Từ các dữ kiện sau: 

 O2(k) Cl2(k) HCl(k) H2O(k) 

S
0

298(J/mol.K) 205,03 222,9 186,7 188,7 

H
0

298(kJ/mol) 0 0 -92,31 -241,83 

1. Tính 0

298G  của phản ứng sau 

  4HCl(k) + O2(k) ƒ  2Cl2(k) + 2H2O(k) 

2. Tính hằng số cân bằng của phản ứng trên ở 298K 

3. Tính hằng số cân bằng của phản ứng trên ở 698K biết   và S không phụ 

thuộc vào nhiệt độ. 

3.22. Cho các số liệu sau: 

Chất CO2(k) H2O(k) CO(k) 

0

298G (kcal/mol) -93,4 -54,63 -32,78 

1. Tính 0

298G  của phản ứng H2(k) +CO2(k) ƒ  CO(k) +H2O(k) 

 (k) 
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2. Nếu ở 25
0
C áp suất riêng phần của H2, CO2, H2O và CO tương ứng bằng 10; 20; 

0,02 và 0,01 atm thì G của phản ứng bằng bao nhiêu? Trong điều kiện này phản 

ứng xảy ra theo chiều nào? 

3.23. Cho các dữ kiện sau: 

 CaCO3(r) CaO(r) CO2(k) 

S
0

298 (J/mol.K) 92,9 38,1 213,7 

H
0

298 (kJ/mol) -1206,9 -635,1 -393,5 

1. Tính 0

298G  của phản ứng phân huỷ CaCO3.Cho biết ở 25
0
C phản ứng phân huỷ 

CaCO3 có xảy ra không? 

2. Tìm điều kiện của nhiệt độ để phản ứng phân huỷ CaCO3 xảy ra, biết rằng ∆H
0

 và 

∆S
0
 không phụ thuộc vào nhiệt độ.
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CHƢƠNG 4. TỐC ĐỘ PHẢN ỨNG VÀ CÂN BẰNG HÓA HỌC 

 

4.1. Tốc độ phản ứng hóa học 

4.1.1. Khái niệm phản ứng đồng thể và dị thể 

- Phản ứng đồng thể là phản ứng hóa học diễn ra trong hệ một pha. Nó thường 

xảy ra  giữa các chất khí, giữa các chất lỏng hoàn toàn trộn lẫn với nhau, các phản ứng 

xảy ra trong dung dịch.  

- Phản ứng dị thể là phản ứng hóa học diễn ra trên ranh giới phân cách pha 

          Ví dụ: phản ứng 2SO2(k) + O2(k)   2SO3(k) 

Nếu dùng xúc tác là khí NO thì phản ứng là đồng thể. Nếu dùng xúc tác rắn 

V2O5 thì phản ứng là dị thể. 

Cũng có những phản ứng xảy ra nhiều giai đoạn: giai đoạn này là đồng thể, giai 

đoạn kia là dị thể. Đó là những phản ứng đồng- dị thể. 

4.1.2. Tốc độ phản ứng 

 Các phản ứng hoá học diễn ra với thời gian rất khác nhau. Để đặc trưng cho khả 

năng diễn ra nhanh hay chậm của phản ứng hoá học người ta dùng khái niệm tốc độ 

phản ứng hoá học. 

 Đối với các phản ứng đồng thể, tốc độ của một phản ứng hoá học được xác 

định bằng độ biến thiên nồng độ của một trong các chất tham gia hoặc chất tạo thành 

trong một đơn vị thời gian. 

Nồng độ được tính bằng mol/l và thời gian được tính bằng giây (s), phút (ph), 

giờ (h). 

         Tốc độ có thể tính trung bình hoặc tức thời tại một thời điểm nào đó của phản 

ứng. 

Xét phản ứng:    A   B  

Nếu ở thời điểm t1, nồng độ chất A là C1 mol/l. Ở thời điểm t2, nồng độ chất A 

còn C2 mol/l, khi đó tốc độ trung bình của phản ứng trong khoảng thời 

 gian t1đến t2 sẽ là:  

1 2 2 1

2 1 2 1

C C C C C
v

t t t t t

  
    

  
                          (4.1) 
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Nếu tính tốc độ phản ứng theo sản phẩm B: 

2 1

2 1

C C C
v

t t t

 
  

 
                                    (4.2) 

Tốc độ tức thời của phản ứng được xác định: 

             
dC

v
dt

                                                (4.3) 

Đối với phản ứng : aA  + bB    cC   +  dD 

                     
dCdC dC dC1 1 1 1

v = - = - = = 
a dt b dt c dt d dt

CA B D            (4.4) 

Như vậy, tốc độ phản ứng ngoài sự phụ thuộc vào bản chất chất tham gia, còn 

phụ thuộc vào nồng độ, nhiệt độ, chất xúc tác và  bản chất dung môi (nếu phản ứng 

xảy ra trong dung dịch), v = f(bản chất, nồng độ, nhiệt độ, xúc tác, dung môi…). 

Nếu phản ứng xảy ra trong hệ dị thể thì tốc độ phản ứng phụ thuộc vào sự  biến 

thiên lượng chất rắn trong một đơn vị thời gian trên một đơn vị diện tích bề mặt. 

4.1.3. Các yếu tố ảnh hƣởng đến tốc độ phản ứng 

a. Ảnh hưởng của nồng độ đến tốc độ phản ứng 

Xuất phát từ quan điểm cho rằng muốn có phản ứng xảy ra thì các phân tử hay 

nguyên tử phản ứng phải va chạm vào nhau, vì vậy nếu số va chạm càng lớn thì tốc độ 

phản ứng càng lớn mà số va chạm lại phụ thuộc vào nồng độ. 

Vào những năm 1864 -1867, hai nhà bác học Guynbec và Oagơ (Nauy) đã nêu 

ra định luật tác dụng khối lượng có nội dung như sau: "ở một nhiệt độ không đổi, tốc 

độ phản ứng tỉ lệ thuận với tích số nồng độ các chất tham gia phản ứng với những lũy 

thừa xác định". 

Xét phản ứng đồng thể một giai đoạn :  

               aA + bB   →   sản phẩm 

Theo định luật ta có:  v = k.C
n
A.C

m
B                                (4.5) 

Trong đó: 

 CA, CB:  là nồng độ chất A, B (mol/l) 

n, m : là bậc riêng phần của chất A và chất B, nó có thể là dương, âm, nguyên 

hoặc phân số và được xác định bằng thực nghiệm. 

n +m: là bậc toàn phần của phản ứng gọi tắt là bậc phản ứng. Trong trường hợp 

phản ứng đơn giản n, m trùng với hệ số a, b trong phản ứng n = a; m = b. 
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k: là hằng số tốc độ phản ứng, đặc trưng cho từng phản ứng và chỉ phụ thuộc 

vào nhiệt độ. 

           Ví dụ:  2NO + O2    2NO2 

            v = k.C
2

NO.CO2 

Phản ứng trong hệ dị thể 

 Đối với các phản ứng trong hệ dị thể, tốc độ phản ứng không chỉ phụ thuộc vào 

nồng độ chất phản ứng mà còn phụ  thuộc vào diện tích tiếp xúc giữa các chất phản 

ứng. 

Bậc phản ứng, phân tử số phản ứng 

Bậc phản ứng là tổng các số mũ (n + m) 

  Nếu: n + m = 1 phản ứng bậc 1 

  Nếu: n + m = 2 phản ứng bậc 2 

  Nếu: n + m = 3 phản ứng bậc 3 

Bậc phản ứng có thể là số nguyên nhưng cũng có thể là phân số (thường đối với 

các phản ứng phức tạp).  

Bậc phản ứng nói lên mức độ phụ thuộc của tốc độ vào nồng độ các chất. 

Phân tử số của phản ứng: 

Sự phân loại phản ứng theo phân tử số liên quan trực tiếp với cơ chế của phản 

ứng. Phân tử số là số tiểu phân (phân tử, nguyên tử, ion) đồng thời tương tác với nhau 

trong một phản ứng đơn giản. Vì vậy phân tử số chỉ có thể là số nguyên. 

  Ví dụ:  với phản ứng  A  B  chỉ có một phân tử tham gia vào tương tác vì 

vậy phân tử số là 1 

 với  phản ứng A  +  B   C  để tạo thành sản phẩm hai phân tử đồng thời tham 

gia vào một tương tác vì vậy phân tử số là 2 

Những phản ứng có phân tử số bằng 3 hoặc cao hơn thường ít gặp vì xác suất 

để 3 phân tử phản ứng với nhau rất nhỏ. 

Chú ý: Trong những phản ứng đơn giản thì bậc phản ứng thường trùng với phân 

tử số. 

 Nói chung, các phản ứng xảy ra phức tạp qua nhiều giai đoạn trung gian. Mỗi 

giai đoạn trung gian được gọi là một giai đoạn cơ bản. Tốc độ của giai đoạn cơ bản 

nào xảy ra chậm nhất quyết định tốc độ của cả quá trình. 
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Ví dụ: Có phản ứng: H2O2  + 2HI        2H2O   + I2  (1) 

Phản ứng gồm 2 giai đoạn cơ bản: 

H2O2  + HI    2HIO   +  H2O    (2)   tốc độ chậm 

HIO   +  HI      I2   +  H2O         (3)  tốc độ nhanh 

Tốc độ của phản ứng (1) được quyết định bởi phản ứng (2). 

Bậc riêng phần của H2O và HI đều là 1 nên bậc phản ứng là 2 . Các phản ứng 

(2) và (3) ở trên có phân tử số là 2. Phân tử số của giai đoạn (2) chậm xác định bậc 

toàn phần của phản ứng (1). 

b. Ảnh hưởng của nhiệt độ đến tốc độ phản ứng. Năng lượng hoạt hoá 

Quy tắc  Van Hop (Vant’ Hoff) 

Khi tiến hành thực nghiệm ở khoảng nhiệt độ không cao nhà bác học Van Hop 

nhận thấy rằng: Cứ tăng nhiệt độ của phản ứng thêm 10
0
C  hay 10K  thì tốc độ phản 

ứng tăng lên khoảng 2 đến 4 lần, hệ số tăng đó kí hiệu là hệ số nhiệt độ . 

                    

2 1

2 1

T -T

10
T Tv = v .γ                                               (4.6) 

, : Tốc độ phản ứng ở nhiệt độ T2, T1 

          :  Hệ số nhiệt độ hay hệ số Van Hop 

Quy tắc này không áp dụng cho phản ứng dị thể. 

Phương trình Areliuyt (Arrhenius) 

Năm 1889 nhà bác học Areliuyt dựa trên kết quả thực nghiệm đã đưa ra phương 

trình liên hệ giữa hằng số tốc độ và nhiệt độ theo một biểu thức chặt chẽ hơn. 

Ea-
RTK=A.e                (4.7) 

Trong đó:  

A: Hằng số, đặc trưng cho tong phản ứng; 

Ea: Năng lượng hoạt hoá, có giá trị riêng cho mỗi phản ứng và thường được coi 

là không phụ thuộc vào nhiệt độ; 

R: Hằng số khí lí tưởng, R=8,314 J/mol hoặc 1,98cal/mol; 

T : nhiệt độ Kanvil. 
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Năng lượng hoạt hoá Ea của phản ứng là năng lượng tối thiểu (hay còn gọi là 

hàng rào năng lượng) mà các chất phản ứng cần phải vượt qua để tạo thành các sản 

phẩm. Khái niệm về năng lượng hoạt hoá được mô tả trên hình 4.1 

Giả sử phản ứng là: DCBA   

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Giả sử các chất phản ứng có mức năng lượng EI, các chất sản phẩm có năng 

lượng EII. Hiệu giữa hai mức năng lượng chính là hiệu ứng nhiệt của phản ứng.  

                 H = EII - EI 

Khi EII < EI thì phản ứng tỏa nhiệt. Mức T là năng lượng tối thiểu mà các phân 

tử phải đạt được để có những va chạm hiệu quả. 

Hiệu của mức T với mức I biểu thị năng lượng hoạt hoá của phản ứng thuận, 

còn hiệu giữa mức T với mức II là năng lượng hoạt hóa của phản ứng nghịch. Ea = ET - 

EI   và Ea’ = ET - EII 

 Như vậy, muốn chuyển từ trạng thái đầu sang trạng thái cuối, hệ phải vượt qua 

một hàng rào năng lượng.  

Ví dụ  năng lượng hoạt hoá của một số phản ứng: 

CH3COOC2H5  +  OH
-
  2H O
   CH3COO

-
  +  C2H5OH   Ea = 46,8kJ/mol 

               2SO2  +  O2           2SO3  Ea = 251kJ/mol 

c. Ảnh hưởng của chất xúc tác đến tốc độ phản ứng 

 Khái niệm về xúc tác 

   Chất xúc tác là chất làm thay đổi tốc độ phản ứng và sau phản ứng bản chất 

hoá học cũng như khối lượng của nó không thay đổi. 

C + D 

II 

I 

Ea’ 

Ea 

T 

H 
A + B 

Hình 4.1. Diễn biến năng lượng của hệ phản ứng 
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Nếu chất xúc tác làm tăng tốc độ phản ứng là xúc tác dương, chất xúc tác làm 

giảm tốc độ phản ứng thường gọi là chất xúc tác âm hay chất ức chế (chất kìm hãm). 

Chất  xúc tác được phân chia thành ba loại: Chất xúc tác đồng thể, xúc tác dị 

thể và xúc tác men. 

Xúc tác đồng thể : là những chất  xúc tác có cùng pha với các chất phản ứng và 

sản phẩm. 

Ví dụ: Sự oxi hoá CO thành CO2 khi có mặt một lượng nhỏ hơi nước thì phản 

ứng tăng nhanh. 

Xúc tác dị thể: là những chất xúc tác tạo nên một pha riêng, không cùng pha với 

chất phản ứng và sản phẩm (thường là pha rắn). 

Ví dụ: Phản ứng hiđro hoá một số olefin có sử dụng bột Ni hoặc Pt làm xúc tác. 

Xúc tác men: Men hay còn gọi là enzim là chất xúc tác sinh học thường xảy ra 

trong cơ thể sinh vật. 

Xúc tác men có những tính chất độc đáo: Tính chọn lọc cao, hiệu quả rất cao, 

thường diễn ra ở điều kiện nhiệt độ và áp suất bình thường. 

Do những đặc điểm quý báu trên nên xúc tác men được sử dụng trong quá trình 

sản xuất sẽ thu được hiệu quả kinh tế rất to lớn 

Ngoài ra có những phản ứng tự xúc tác: vì trong quá trình phản ứng tự tạo ra 

chất xúc tác cho phản ứng. 

 Ví dụ phản ứng:  

2KMnO4 + 5H2C2O4  + 3H2SO4 → 2MnSO4 + K2SO4 + 10CO2 +8H2O 

là phản ứng tự xúc tác, vì ion Mn
2+

 được tạo thành sẽ xúc tác cho phản ứng. 

 Đặc điểm của chất xúc tác: 

 Tính chọn lọc cao: Mỗi chất xúc tác lại có khả năng làm tăng tốc độ phản ứng 

cho một nhóm phản ứng xác định và mỗi phản ứng đều được xúc tác bằng chất xúc tác 

riêng biệt. 

 Ví dụ: Rượu etylic với nhưng xúc tác khác nhau cho những chất khác nhau: 

 Dùng Cu ở 250
0
C thu được  anđehit  

 Dùng Al2O3 ở 350
0
C thu được etilen 

 Dùng Zn/Al2O3 ở 400 - 450
0
C thu được buta-1,3-đien 

 Dùng H2SO4 đặc ở 140
0
C thu được đimetyl ete 
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Chất xúc tác chỉ có tác dụng với những phản ứng có khả năng tự diễn biến, 

nghĩa là phản ứng có G < 0. Đối với những phản ứng có G > 0 xúc tác không có tác 

dụng vì xúc tác không làm thay đổi bản chất của phản ứng. 

Đối với phản ứng thuận nghịch, chất xúc tác làm tăng tốc độ phản ứng thuận và 

phản ứng nghịch là như nhau. Nói cách  khác, chất xúc tác không làm thay đổi chuyển 

dịch cân bằng phản ứng mà chỉ làm cho phản ứng nhanh chóng đạt tới trạng thái cân 

bằng. 

 Vai trò của chất xúc tác 

Chất xúc tác là chất làm tăng tốc độ phản ứng hóa học bằng cách tham gia vào 

phản ứng, tạo ra sản phẩm trung gian và hướng phản ứng đi theo con đường ứng với 

năng lượng hoạt hoá thấp. 

Ví dụ: Phản ứng thuỷ phân CH3Br trong nước có xúc tác I
-
. Tác dụng của xúc 

tác I
- 
 như sau: Trước hết I

- 
 tác dụng với CH3Br vì I

- 
 là chất ái nhân tốt hơn Br

-
. 

 I
-
  +  CH3Br  →  CH3I  + Br

-
 

Tiếp đó là sự thuỷ phân CH3I  cho CH3OH và tái tạo I
-
. 

CH3I   +  2H2O  →  CH3OH  +   H3O
+ 

   +  I
-
  

 Tốc độ thuỷ phân của CH3OH gấp đôi tốc độ thuỷ phân của CH3Br 

 

Hình 4. 2. Giản đồ năng lượng phản ứng thuỷ phân CH3Br 

Trên hình 4.2 có trình bày giản đồ năng lượng của phản ứng thuỷ phân metyl 

bromua có xúc tác là ion iođua (đường  ) và không có xúc tác (đường.....). Các năng 

lượng hoạt hoá E’a và E”a đều nhỏ hơn so với Ea 
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4.1.4. Phân loại phản ứng hóa học 

 Trong động học phản ứng hoá học người ta phân loại các phản ứng theo phân tử 

số và theo bậc của phản ứng. 

a. Phản ứng thuận nghịch 

Phản ứng thuận nghịch là phản ứng xảy ra theo cả hai chiều trong cùng điều 

kiện phản ứng. 

                 aA  +  bB   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   cC    +   dD 

b. Phản ứng song song 

Là phản ứng cùng xảy ra theo nhiều hướng 

 

E  +  F 

A  

G   +  H 

 Ví dụ:                                      

                                                 KCl  + O2                                               C2H4  +  H2O 

                    KClO3                                        và C2H5OH    

                                                 KCl  +  KClO4                                    CH3CHO + H2 

c. Phản ứng nối tiếp 

Là phản ứng mà sản phẩm của phản ứng này trở 

thành chất phản ứng của phản ứng tiếp theo. 

A  →  B  →   C   → ..... 

 Ví dụ:    

52 2

52 2

CH COOC H

CH COOC H




                               

52 2

2

CH COOC H

CH COOH




 

2

2

CH COOH

CH COOH




 

 Sự phân rã phóng xạ:     131 131 131 0
52 53 54 1Te  I  Xe +     

d. Phản ứng dây chuyền 

Là một trường hợp của phản ứng nối tiếp. 

Ví dụ: Phản ứng thế Clo vào ankan 

           Cl2       2Cl

 

          2Cl

   +  CH4     CH3


    +   HCl 

+ H2O + H2O 
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          CH3

  +   Cl2       CH3Cl     + Cl


 

e. Phản ứng liên hợp 

Là phản ứng chỉ xảy ra khi có mặt phản ứng khác cùng xảy ra với nó. 

Ví dụ:  6HI  +  2H2CrO4  →  3I2  +  Cr2O3  + 5H2O 

chỉ xảy ra đồng thời khi có phản ứng: 

            6FeO  +  2H2CrO4  →  3Fe2O3  +  Cr2O3  +  2H2O 

f. Phản ứng quang hoá 

Là phản ứng xảy ra dưới tác dụng của ánh sáng. Người ta chia phản ứng quang 

hoá làm hai nhóm: 

 Những phản ứng xảy ra trong điều kiện đã cho có khả năng tự diễn biến 

(G < 0). Ví dụ: H2  +  Cl2  →  2HCl 

Trong phản ứng này ánh sáng giữ vai trò kích thích phản ứng, góp phần làm 

thắng được năng lượng hoạt hoá của nó. 

Những phản ứng mà trong điều kiện đã cho không có khả năng diễn biến 

(G > 0) mà việc thực hiện chúng đòi hỏi cung cấp năng lượng từ bên ngoài. Ví dụ: 

Phản ứng quang hợp của cây xanh, phản ứng phân huỷ của AgBr bị phân huỷ bởi bức 

xạ đỏ. 

4.1.5. Cơ chế phản ứng 

         Theo rất nhiều thực nghiệm cho thấy rằng đa số các phản ứng không biến đổi 

trực tiếp từ các chất đầu thành sản phẩm mà thường phải xảy ra theo nhiều giai đoạn. 

 Ví dụ: Phản ứng CH2=CH2  + HBr  →  CH3CH2Br 

        Phản ứng này gồm hai giai đoạn: 

         CH2=CH2  + H
(+)

  →  
( )

3 2CH C H


 (giai đoạn chậm) 

              

( )

3 2CH C H


 +  Br
(-)

  →  CH3CH2Br (giai đoạn nhanh) 

        Tập hợp các giai đoạn mà phản ứng hóa học phải trải qua gọi là cơ chế phản 

ứng. 

         Cơ chế phản ứng thường phức tạp và đa dạng. Nghiên cứu cơ chế phản ứng sẽ 

biết được bản chất của nó và giai đoạn nào là giai đoạn khống chế quá trình phản 

ứng(giai đoạn có tốc độ bé nhất), từ đó tăng tốc độ phản ứng chỉ bằng cách tăng tốc độ 

của giai đoạn khống chế. 
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        Ví dụ về cơ chế phản ứng theo lí thuyết trạng thái chuyển tiếp. 

         Phản ứng thuỷ phân CH3I trong dung dịch kiềm đi qua trạng thái như sau: 

   

 

 

 

 

  

Ở trạng thái chuyển tiếp (hay còn gọi là phức hoạt động) liên kết HO...C  đang hình 

thành, liên kết C...I đang đứt ra.  

 

4.2. Cân bằng hoá học 

4.2.1. Một số khái niệm 

a. Phản ứng một chiều và phản ứng thuận nghịch 

Các phản ứng hoá học có thể phân chia thành hai loại: 

 Phản ứng một chiều (hay không thuận nghịch) là những phản ứng chỉ diễn ra 

theo một chiều nhất định, có nghĩa là nếu cứ thực hiện phản ứng thì đến một lúc nào 

đó phản ứng sẽ xảy ra hoàn toàn và hiệu suất đạt 100%. 

          Ví dụ: 

   2C2H6 + 7O2    4CO2  + 6H2O 

   2KClO3      2KCl    +  3O2 

 Phản ứng thuận nghịch là những phản ứng mà trong những điều kiện đã cho có 

thể xảy ra đồng thời theo hai chiều ngược nhau, nghĩa là các chất đầu phản ứng với 

nhau để tạo thành sản phẩm, đồng thời các sản phẩm cũng phản ứng với nhau để tạo 

thành các chất đầu. Phản ứng không bao giờ đạt hiệu suất 100%. 

Ví dụ: Nghiên cứu phản ứng giữa iot và hiđro người ta thấy rằng: 

- Nếu trộn 1 mol hiđro và 1 mol iot rồi đun nóng đến 445
0
C cho phản ứng xảy 

ra, người ta nhận thấy rằng HI được tạo ra tối đa là 1,6 mol dù thời gian kéo dài bao 

lâu (Theo phương trình phải là 2 mol). 

+ I
(-) C I

H

H

H CH

H

H

HHO
(-)

  + CH

H

H H

I
- H0

- 

Trạng thái chuyển tiếp 
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- Nếu đun nóng 2 mol HI ở cùng điều kiện, người ta nhận thấy rằng chỉ 20% HI 

bị phân huỷ thành hiđro và iot, nghĩa là sản phẩm thu được chứa 1,6mol HI, 0,2 mol 

H2 và 0,2 mol I2. 

Như thế, trong cả hai trường hợp dù xuất phát từ 1 mol hiđro và 1 mol iot hay 

từ 2 mol HI, ở cùng điều kiện phản ứng, cuối cùng trong hệ đều có 1,6 mol HI; 0,2 mol 

H2 và 0,2 mol I2. Có nghĩa là tỉ lệ các chất trong phương trình là không đổi, người ta 

gọi trạng thái như thế là cân bằng hóa học. 

 

Hình 4.3. Sự biến thiên HI theo thời gian  

b. Đặc điểm của phản ứng thuận nghịch 

 Ở cùng điều kiện phản ứng (nhiệt độ, áp suất) phản ứng có thể xảy ra theo 

cả hai chiều thuận và chiều nghịch. 

 Dù xuất phát từ chất đầu hay từ sản phẩm, cuối cùng người ta thu được 

cùng một kết quả: Tỉ lệ số mol các chất là cố định (như phản ứng trên là 10%H2, 10% 

I2, 80% HI) 

 Nếu điều kiện phản ứng không thay đổi thì dù kéo dài phản ứng đến bao 

lâu, trạng thái cuối cùng của hệ vẫn giữ nguyên. Người ta nói phản ứng đã đạt đến 

trạng thái cân bằng hoá học. 

4.2.2. Cân bằng hoá học 

a. Khái niệm về cân bằng hoá học 

Cân bằng hoá học là trạng thái của một hệ phản ứng, khi đó tốc độ phản ứng 

thuận bằng tốc độ phản ứng nghịch (VT = VN). 

           Chú ý: Cân bằng hoá học là cân bằng động, có nghĩa là phản ứng không dừng lại 

mà luôn xảy ra, nhưng với nhịp độ là trong một đơn vị thời gian nếu có bao nhiêu mol 
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chất sản phẩm được tạo thành thì cũng có bấy nhiêu mol chất sản phẩm phản ứng để tái 

tạo lại chất tham gia. 

Độ chuyển hoá   đặc trưng cho mức độ tiến triển của phản ứng 

    
0

 = 
n sè mol chÊt ®· chuyÓn ho¸ 
n sè mol chÊt ban ®Çu

        (4.8) 

Vì là phản ứng không hoàn toàn nên   < 1,  có thể là số thập phân hay phần 

trăm. 

Tuỳ theo bản chất của quá trình mà độ chuyển hoá  có thể có những tên gọi 

khác nhau: 

- Quá trình phân huỷ là độ phân huỷ. 

- Quá trình điện li là độ điện li 

- Quá trình thuỷ phân là độ thuỷ phân. 

b. Hằng số cân bằng. Định luật tác dụng khối lượng 

 Xét phản ứng:    aA  + bB   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    cC    +  dD 

Gọi nồng độ các chất A, B, C, D khi cân bằng là [A], [B], [C], [D] và hằng số 

tốc độ phản ứng thuận, nghịch là kT , kN ta có:  

 Tốc độ phản ứng thuận là    
a b

T T
v k A B  

 Tốc độ phản ứng nghịch là     
c d

N N
v k C D  

Khi phản ứng đạt đến trạng thái cân bằng: VT = VN, nghĩa là: 

       
a b c d

T N
k A B k C D  

=> 
   

   
 

c d

T
Ca b

N

C Dk
K

k A B
                     (4.9) 

kT, kN là hằng số nên  Kc cũng là hằng số. KC gọi là hằng số cân bằng nồng độ, 

đặc trưng cho từng phản ứng và phụ thuộc vào nhiệt độ. 

(4.9) là biểu thức toán học của định luật tác dụng khối lượng áp dụng cho trạng 

thái cân bằng của hệ: 

 Khi một phản ứng đồng thể đạt đến trạng thái cân bằng thì tích nồng độ (hay 

áp suất riêng phần) của các sản phẩm với số mũ thích hợp chia cho nồng độ của các 

chất phản ứng với số mũ thích hợp luôn luôn là hằng số ở nhiệt độ không đổi. 
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Nếu phản ứng xảy ra giữa các chất khí thì ta có hằng số cân bằng áp suất 

(KP) được tính theo biểu thức:   



c dP .P
DCKp a bP .P
BA

                   (4.10) 

A B C D
P ,  P ,  P ,  P  là áp suất riêng phần của các khí A, B, C, D trong hỗn hợp 

phản ứng tại thời điểm cân bằng. KP chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ. 

Nếu trong một hệ phản ứng có cả chất khí, chất rắn thì trong biểu thức tính KC 

và KP chỉ có chất khí. 

Ví dụ 1: Đối với phản ứng:  FeO(r)  + CO(k)   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     Fe(r)   +  CO2(k) 

Hằng số cân bằng KP được viết như sau:  2CO

p

CO

P
K

P
;  2

C

[CO ]
K

[CO]
 

Ví dụ 2: Ở 410
0
C  hằng số tốc độ phản ứng thuận là 0,0659 và hằng số tốc độ 

phản ứng nghịch là 0,0017. Lúc đầu người ta trộn 1 mol H2 với 1 mol I2 trong bình 

dung tích 1 lit. Khi đạt đến cân bằng ở 410
0
C, nồng độ các chất sẽ là bao nhiêu? 

Giải:                ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ2 2
H I 2HI  

Nồng độ ban đầu (mol/l):   1          1 0 

Nồng độ lúc cân bằng:         
x

1
2

        
x

1
2

   x 

Hằng số cân bằng: 
C

0,0659
K 48

0,0017
   

Áp dụng định luật tác dụng khối lượng ta có: 
2

48
x

x x
(1 )(1 )

2 2



 

 

Giải phương trình ta được: [HI]  = 1,552mol/l 

[H2] = [I2] = 1 – 0,776  = 0,224 mol/l 

Quan hệ hằng số cân bằng KC và KP. 

Quan hệ hằng số cân bằng KC và KP được thể hiện ở biểu thức sau: 

    
n

p C
K K RT


                 (4.11) 

R: hằng số chất khí, R= 0,082 lit.atm/mol.K; 

T: nhiệt độ tuyệt đối (K) ; 
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n: tổng số mol phân tử khí (hoặc hơi)của các sản phẩm phản ứng trừ đi tổng số 

phân tử  khí của các chất phản ứng trong phương trình phản ứng. 

Nếu n = 0 thì KP = KC 

Quan hệ giữa hằng số cân bằng và thế đẳng áp - đẳng nhiệt 

Nghiên cứu quan hệ giữa hằng số cân bằng và thế đẳng áp người ta thu được 

kết quả sau: 

Trường hợp các chất A, B, C và D đều là chất khí:  

  0

T
G RT ln Kp                              (4.12) 

 Như thế, hằng số cân bằng phụ thuộc vào bản chất phản ứng và nhiệt độ. 

Trường hợp các chất A, B, C, D đều là các chất tan trong dung dịch loãng thì:                            

0

T   -RTln K=G c                              (4.13) 

Ví dụ: Tính hằng số cân bằng của phản ứng ở 25
0
C: 

CH3COOH  + C2H5OH  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    CH3COOC2H5    + H2O 

Biết phản ứng có: 
0 0

298 298
H 3,828KJ / mol; S 8,7J / mol.K      

Giải: Ta có: 
0 0 o

C
G H T S RT ln K        

       G
0

298 = - 3828 – (298. 8,7) =  - 6420,6 J 

                  
0ΔG 6420,6

lnK =- =
C RT 8,414.298

 

                   => KC = 13,35 

4.2.3. Những yếu tố ảnh hƣởng đến cân bằng hóa học. Nguyên lí Lechatelier 

a. Sự chuyển dời cân bằng hoá học 

Trạng thái cân bằng của một phản ứng hoá học được giữ vững mãi mãi nếu 

không thay đổi tác động bên ngoài (nồng độ, nhiệt độ, áp suất). Nếu thay đổi các điều 

kiện bên ngoài cân bằng sẽ bị phá vỡ, khi đó sẽ dẫn tới sự chuyển dịch để thiết lập một 

trạng thái cân bằng mới. 

 Ví dụ:  Xét phản ứng: H2  +  I2   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     2HI 

ở trạng thái cân bằng tốc độ phản ứng thuận là: vT = kT [H2] [I2].  

Nếu tăng nồng độ H2 lên hai lần tốc độ phản ứng thuận tăng lên hai lần. Ta nói 

rằng cân bằng đã chuyển dịch theo chiều thuận. 



 

Trang 104/229 

 

Nếu không tăng nồng độ của H2  mà tăng nồng độ của HI lên 2 lần, tốc độ phản 

ứng nghịch tăng lên 4 lần (  2

N N HI
v k .(2C )' ), nghĩa là cân bằng chuyển dịch theo chiều 

nghịch. 

Nếu thay đổi áp suất, nhiệt độ sự chuyển dịch cân bằng cũng xảy ra. 

Quá trình biến đổi nồng độ các chất trong hỗn hợp phản ứng từ trạng thái 

cân bằng này đến trạng thái cân bằng khác do sự thay đổi điều kiện bên ngoài gọi là 

sự chuyển dịch cân bằng hoá học. 

b. Nguyên lí Lechatelier 

Một hệ đang ở trạng thái cân bằng nếu chịu một tác động bên ngoài như sự 

thay đổi nồng độ, nhiệt độ, áp suất thì cân bằng sẽ chuyển dịch về phía làm giảm tác 

dụng bên ngoài đó. 

Nguyên lý Lechatelier có ý nghĩa rất lớn đối với hoá học. Nó cho phép tìm 

được các điều kiện tối ưu cho một phản ứng hoá học trong công nghiệp, từ đó  tận 

dụng được tối đa nguyên liệu và sử dụng các biện pháp kĩ thuật nhằm nâng cao hiệu 

suất của phản ứng. 

Nguyên lý Lechatelier còn có thể áp dụng cho những quá trình cân bằng khác 

không liên quan với những biến đổi hóa học như quá trình nóng chảy, sôi, kết tinh, hoà 

tan. 

c. Các yếu tố ảnh hưởng đến sự chuyển dịch cân bằng 

 Ảnh hưởng của nồng độ 

Giả sử có phản ứng:   aA  + bB   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    cC   + dD 

 Thế đẳng áp của phản ứng được tính như sau:  

            G = G
0
  + RTlnK = G

0
  + 

c d

C D

a b

A B

.C

.C

C
RT.ln

C
      (4.14)  

Lúc cân bằng G  = 0 

Nếu tăng nồng độ chất phản ứng A, B biểu thức sau dấu logarit (ln) sẽ giảm, 

G trở lên âm, hệ không còn ở trạng thái cân bằng nữa. Phản ứng theo chiều từ trái 

sang phải tiếp tục xảy ra cho đến khi G 0  . Sự tăng nồng độ của các chất C và D sẽ 

gây ra kết quả ngược lại. 
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Ví dụ: Khi trộn 1 mol C2H5OH với 1 mol CH3COOH và để cho phản ứng xảy 

ra ở nhiệt độ thường, lúc cân bằng có 2/3 mol este. 

a) Tính hằng số cân bằng của phản ứng hoá este. 

b) Nếu người ta trộn 3 mol C2H5OH với 1mol CH3COOH sẽ thu được bao 

nhiêu mol este. Cho rằng thể tích và nhiệt độ không đổi. 

Giải:  Xét trong 1 lit dung dịch. Phương trình phản ứng este hoá:  

                    CH3COOH  + C2H5OH  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3COOC2H5 + H2O 

Nồng độ ban đầu (mol/l) 1                 1                         0                         0 

Nồng độ khi cân bằng     1/3              1/3                     2/3                     2/3 

Gọi V là thể tích của hệ: 
  
  

  
3 2 5 2

C

2 5 3

2 2
.CH COOC H H O 3 3K 4

1 1C H OH CH COOH
.

3 3

 

        Gọi x là số mol este tạo thành khi cân bằng mới thiết lập:  

                                            CH3COOH  + C2H5OH  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3COOC2H5 + H2O 

Nồng độ ban đầu (mol/l)             3                  1                     0                   0 

Nồng độ khi cân bằng( mol/l)   (3-x)            (1-x)                   x                   x 

Ta có, 
x.x

K = 
(3-x)(1-x)

= 4  

Giải phương trình bậc 2 ta được x1= 0,9 (nhận) ; x2 = 4,4 (loại). 

Nồng độ este thu được bằng 0,9 > 2/3 chứng tỏ khi tăng nồng độ CH3COOH 

hiệu suất phản ứng tăng, có nghĩa là cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận (chiều làm 

giảm nồng độ của CH3COOH). 

 Tổng quát: Khi tăng nồng độ của các chất phản ứng cân bằng chuyển dịch 

từ trái sang phải và ngược lại. 

 Khi tăng nồng độ của các chất sản phẩm cân bằng sẽ chuyển dịch từ phải 

sang trái và ngược lại. 

 Ảnh hưởng của nhiệt độ đến cân bằng 

 Từ (III.26) và (IV.5) ta có: 

      0 0 0

p
G H T S RT ln K       (4.15) 
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 
  

0 0

p

H S
ln K

RT R
                       (4.16) 

Nếu coi 0H  và 0S là không phụ thuộc vào nhiệt độ, từ (4.16) ta thấy: 

- Nếu 0H >0 (phản ứng thu nhiệt): Khi nhiệt độ tăng KP sẽ tăng, nghĩa là cân 

bằng chuyển dịch theo chiều thuận (chiều thu nhiệt). Khi nhiệt độ giảm KP sẽ giảm, 

nghĩa là cân bằng chuyển dịch theo chiều nghịc (Chiều tỏa nhiệt). 

- Nếu 0H < 0 (phản ứng toả nhiệt): Khi nhiệt độ tăng KP sẽ giảm, nghĩa là cân 

bằng chuyển dịch theo chiều nghịc (chiều thu nhiệt). Khi nhiệt độ gảm Kp sẽ tăng, 

nghĩa là cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận (chiều tỏa nhiệt). 

Tổng quát: Sự tăng nhiệt độ làm cho cân bằng chuyển dịch theo chiều thu 

nhịêt. Sự giảm nhiệt độ làm cho cân bằng chuyển dịch theo chiều toả nhiệt. 

 Ảnh hưởng của áp suất đến cân bằng hoá học 

Từ (IV.11) ta có: 
 n

p ph cb
K K P                   (4.17) 

Kph: Hằng số cân bằng của phản ứng khi thay nồng độ mol/l bằng nồng độ phần 

mol (Cph); 

n:  Sự biến đổi số mol khí ( sp cpu
n n n   ) 

- Nếu n > 0: Khi tăng áp suất của hệ thì Kph giảm, nghĩa là cân bằng chuyển 

dịch theo chiều nghịch (chiều làm giảm số mol khí). Khi giảm áp suất của hệ thì Kph 

tăng, nghĩa là cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận (chiều làm tăng số mol khí). 

- Nếu n < 0: Khi tăng áp suất của hệ thì Kph sẽ giảm, nghĩa là cân bằng chuyển 

dịch theo chiều nghịch (chiều làm giảm số mol khí). Khi giảm áp suất thì Kph sẽ tăng, 

nghĩa là cân bằng chuyển dịch theo chiều thuận (chiều làm tăng số mol khí). 

Tổng quát: Khi tăng áp suất cân bằng chuyển dịch về phía giảm số mol khí và 

ngược lại. 

 Ứng dụng của hiện tượng chuyển dịch cân bằng hoá học 

Hiện tượng chuyển dịch cân bằng hoá học được ứng dụng rộng rãi trong 

các quá trình công nghệ hoá học. 

Ví dụ: Quá trình tổng hợp NH3  thực hiện theo phản ứng  

          N2(k)  + 3H2(k)   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ      2NH3(k)    H = - 46,2 kJ/mol   

 Để tăng hiệu suất phản ứng người ta thực hiện các biện pháp kĩ thuật: 
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- Áp suất cao: Khoảng 2000 atm; 

 - Nhiệt độ: Khoảng 400
0
C, theo nguyên lý Lechatelier thì thực hiện phản ứng 

ở nhiệt độ càng thấp càng tốt nhưng nếu thấp hơn nữa tốc độ của quá trình sẽ quá bé, 

rất lâu phản ứng mới đạt được cân bằng; 

 - Xúc tác: Bột sắt.  
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

 

1: Ảnh hƣởng của nồng độ đến tốc độ 

4.1. Có phản ứng:  2A   +  B  →  C 

1. Viết phương trình động học của phản ứng 

2. Xác định xem tốc độ phản ứng tăng hay giảm bao nhiêu lần khi:  

 Tăng nồng độ A lên 2 lần 

 Giảm nồng độ chất A 3 lần 

 Tăng áp suất của A, B lên 3 lần 

 Giảm thể tích hỗn hợp xuống 3 lần 

4.2. Phản ứng tổng hợp NH3 xảy ra theo phương trình : N2 + 3H2 -> 2NH3 

 1. Viết phương trình động học của phản ứng 

 2. Tốc độ phản ứng sẽ thay đổi thế nào nếu tăng nồng độ của H2 lên 2 lần đồng 

thời giảm nồng độ của N2 xuống 2 lần, các đk khác không đổi. 

 

2. Bài tập áp dụng công thức Van Hop 

4.3. Một phản ứng xảy ra ở 110
0
C có hệ số nhiệt độ bằng 2. Khi nhiệt độ tăng lên 

150
0
C thì tốc độ phản ứng tăng bao nhiêu lần? 

 4 lần                                                        B. 8 lần 

C. 16  lần                                                     D. 18lần 

4.4. Một phản ứng hoá học xảy ra ở 80
0
C trong 10 phút với hệ số nhiệt là 2. Thời gian 

phản ứng tiến hành ở 110
0
C là: 

112,5 giây                                                B. 150 giây 

C. 120 giây                                                   D. 148 giây 

4.5. Cho phản ứng  2A   +   B  →  C   +   D 

1. Tốc độ phản ứng tăng bao nhiêu lần khi tăng nhiệt độ phản ứng từ 20
0
C đến 

60
0
C? Biết hệ số nhiệt độ của phản ứng là 3. 

2. Cần tăng nồng độ của A lên bao nhiêu lần để tốc độ phản ứng tăng 16 lần? 

Các đk khác không đổi. 

ĐS: 1. 81 lần  2. 4 lần 
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4.6. Ở nhiệt độ 150
0
C một phản ứng kết thúc sau 16 phút. Hỏi ở 120

0
C và 200

0
C phản 

ứng đó kết thức sau bao nhiêu phút? Giả sử hệ số nhiệt độ của phản ứng trong khoảng 

nhiệt độ đó là bằng 2 

ĐS: 128 phút và 0,5 phút 

4.7. Phản ứng A  +  2B   →  sản phẩm. Lúc đầu CA = 0,03mol/l; CB = 0,05mol/l. Hằng 

số tốc độ phản ứng k = 0,4. Tìm tốc độ phản ứng ở thời điểm ban đầu và ở thời điểm 

còn CA = 0,01mol/l. Tốc độ phản ứng sẽ thay đổi như thế nào nếu giảm thể tích đi 10 

lần. 

 

3. Bài tập áp dụng công thức của Areliuyt 

4.8. Hằng số tốc độ ở 20
0
C bằng 3.10

-2
 còn ở 50

0
C bằng 4.10

-1
. Hãy tính năng lượng 

hoạt hoá Ea và tốc độ phản ứng ở 30
0
C (coi nồng độ các chất bằng đơn vị). 

 ĐS: Ea = 67,94 kJ/mol; tốc độ ở 30
0
C là 7,53.10

-2
 

4.9. Sunllivan nghiờn cứu phản ứng: 2I(k)  +  H2(k)  →  2HI(k) 

Cho thấy rằng hằng số tốc độ phản ứng ở 417K bằng 1,12.10
-5

M
-2

.s
-1

 và ở 737,9K 

bằng 18,54.10
-5

M
-2

.s
-1

. Xác định năng lượng hoạt hóa và hằng số tốc độ phản ứng ở 

633,2K. 

4.10. Thủy phõn CH3Cl trong H2O là một phản ứng có bậc động học là một. Ở 25
0
C, 

phản ứng có hằng số tốc độ k298=3,32 10
-10

s
-1

, và ở 40
0
C cú k313=3,13 10

-9
s

-1
. Tính 

năng lượng hoạt hóa của phản ứng. 

4.11. Trong một phản ứng bậc nhất tiến hành ở 27
0
C, nồng độ chất đầu giản đi một 

nửa sau 5000s. Ở 37
0
C nồng độ giảm đi 2 lần sau 1000s. Xác định năng lượng hoạt 

hóa của phản ứng. 

 

4. Xác định nồng độ các chất, tính hằng số cân bằng  

4.12. Cho phản ứng: Fe2O3(tt)   +  3CO(k) ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    2Fe(tt)   +  3CO2(k) 

          Viết biểu thức hằng số cân bằng KC , KP cho phản ứng trên. 
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4.13. Viết biểu thức tính hằng số cân bằng KC , KP của các phản ứng sau: 

  2SO2(k)   +  O2(k)       ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     2SO3(k) 

  N2(k)       +  3H2(k)     ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     2NH3(k) 

   C(tt)         +  CO2(k)    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     2CO(k) 

4. 14. NOCl bị phân huỷ theo phản ứng: 

   2NOCl(k)   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   2NO(k)   +   Cl2(k) 

Ở 500K khi cân bằng có 27% NOCl bị phân huỷ và áp suất tổng cộng của hệ là 1 

atm. Hãy tính ở 500K 

1. Áp suất riêng phần của từng chất trong phản ứng khi cân bằng 

2. Kp và G
0
 của phản ứng 

3. Nếu hạ áp suất xuống dưới 1atm thì sự phân huỷ của NOCl tăng hay giảm? vì sao? 

 ĐS:    1) Kp = 1,6.10
-2

, G
0
 = 17,112kJ 

  2) PNOCl= 0,643 atm, PNO= 0,238atm, 
2ClP = 0,119atm 

4.15. Cho phản ứng:  

   4HCl(k)   +   O2(k)    →    2H2O(k)  +2Cl2(k) 

Giả sử ban đầu chỉ có HCl và O2. Sau một thời gian phản ứng nồng độ 

của các chất là: HCl: 0,75mol/l; O2: 0,42mol/l; Cl2: 0,2mol/l. Tính nồng độ ban đầu 

của HCl và O2.   

ĐS:    Nồng độ HCl 1,15mol/l 

 Nồng độ O2 0,52mol/l 

4.16. Ở 850
0
C phản ứng:  CO(k)   +  H2O(k) ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  CO2(k)    +   H2(k) 

          Tại trạng thái cân bằng có hằng số cân bằng KC  = 1. Cho biết nồng độ ban đầu 

của các chất: [CO] =0,2mol/l; [H2O] = 0,1mol/l và [CO2] = [H2] = 0. Tính nồng độ các 

chất ở trạng thái cân bằng. 

Đ/s:      [CO2] =[H2] = 0,067 mol/l 

            [CO] = 0,133 mol/l; [H2O] = 0,033 mol/l 

4.17. Cho phản ứng :  N2(k)  +  3H2(k)       2NH3(k) 

tiến hành ở nhiệt độ và thể tích không đổi. Biết rằng tại trạng thái cân bằng các chất có 

nồng độ như sau: 
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2NC =0,3mol/l; 
2HC =0,9mol/l; 

3NHC =0,4mol/l 

1. Tính hằng số cân bằng KC của phản ứng. 

2. Tính nồng độ ban đầu của nitơ và hiđrô. 

Đ/s: KC = 0,73; [N2] = 0,5 mol/l; [H2] = 1,5 mol/l 

4.18. Cho cân bằng: CO2(k)  +   H2(k) ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     CO(k)   +  H2O(k) 

Tính hằng số cân bằng KC , biết rằng ở trạng thái cân bằng có 0,4 mol CO2; 0,4 

mol H2; 0,8mol CO và 0,8 mol hơi nước trong một bình dung tích 1 lít. Nếu tăng áp 

suất chung của hệ, cân bằng sẽ dịch chuyển theo chiều nào? 

ĐS: KC = 4 

5. Bài tập tổng hợp 

4.19. Định nghĩa tốc độ phản ứng. Phân biệt tốc độ trung bình và tốc độ tức thời 

của phản ứng. 

4.20. Các yếu tố nồng độ, nhiệt độ có ảnh hưởng như thế nào đến tốc độ phản ứng? 

Viết biểu thức thể hiện mối liên quan giữa tốc độ và nồng độ, nhiệt độ. 

4.21. Vai trò của xúc tác trong các phản ứng như thế nào? Cho ví dụ. 

4.22. Thế nào là phản ứng một chiều, phản ứng thuận nghịch. Cho ví dụ. 

4.23. Cân bằng hoá học là gì ? Cho ví dụ. Viết biểu thức về độ chuyển hoá ? 

4.24. Thế nào là sự chuyển dịch cân bằng hoá học? Cho ví dụ? Các yếu tố nồng  độ, 

nhiệt độ, áp suất ảnh hưởng như thế nào đến sự chuyển dịch cân bằng hoá học? Cho ví 

dụ. 

4.25. Cho 8,34(g) PCl5 trong bình có thể tích 1(lít) ở 200
o
C, phản ứng xảy ra    trong 

bình:  PCl5(k)    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    PCl3(k)  + Cl2(k) 

Khi cân bằng P tổng cộng là 1,94atm.  

           1. Tính áp suất riêng phần của các khí ở TTCB?  Cho MPCl
5
 = 208,5. 

           2.Tính hằng số KP ? 

            ĐS:  PPCl
3  = PCl

2 = 0,388(atm);  PPCl
5  =  1,164(atm) ; KP  =  0,13 

4.26. Cho phản ứng ở 150
o
C:   H2O(k)   +  CO(k)   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    H2(k)  +  CO2(k) 

         có [H2O] và [CO] ban đầu đều bằng 0,03M; [H2] và [CO2] ban đầu là 0;  

          Kc = 0,25 

          1. Tính nồng độ các chất ở trạng thái cân bằng? 
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          2. Tính Kp và G ở nhiệt độ đó? 

 ĐS: [H2] = [CO2] = 0,01(mol/l) ; [H2O] = [CO] = 0,02(M) ; Kp =  0,25;   G = 5,45 

(KJ)             

 4.27. Cho phản ứng 2A  + B  C 

          Ban đầu [A] = 0,5M và [B] = 0,3M; k = 0,4. Tính vận tốc ban đầu và vận tốc tại 

thời điểm [B] còn lại 25% lượng ban đầu. Nếu tăng đồng thời [A] và [B] lên 2 lần thì 

tốc độ tăng lên mấy lần? 

          ĐS: vbđ = 0,03 (mol/l.s); vsau = 7,5.10
-5

 (mol/.ls); 8 lần 

4.28. Cho phản ứng:  H2O(k)   +  CO(k)      H2(k)  +  CO2(k)                        

         Khi cân bằng P tổng cộng là 2 atm, KP = 0,64; Biết số mol ban đầu của H2O và 

CO lần lượt là 1 và 3. 

         1. Tính áp suất riêng phần của các khí ở TTCB?   

         2. Nếu giảm áp suất tổng cộng một nửa thì tỉ lệ PCO: PCO
2
 là bao nhiêu? 

         ĐS: pH
2 

= pCO
2 

= 0,342 (atm);  PH
2

O
  
= 0,158 (atm);  PCO = 1,158 (atm) 
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CHƢƠNG 5. DUNG DỊCH 

 

5.1. Một số khái niệm và định nghĩa 

5.1.1. Hệ phân tán 

Hệ phân tán là những hệ trong đó có ít nhất một chất phân bố (chất phân tán) 

vào một chất khác (môi trường phân tán) dưới dạng những hạt có kích thước nhỏ bé. 

Ví dụ: 

R- R: (Chất rắn phân bố trong chất rắn) như các hợp kim. 

 R- L: (Chất rắn phân bố trong chất lỏng) như các dung dịch muối. 

 R- K: (Chất rắn phân bố trong chất khí) như khói nhà máy xi măng. 

 L- L: (Chất lỏng phân bố trong chất lỏng) như  sữa, dầu thô. 

 L- K: (Chất lỏng phân bố trong chất khí) như  sương mù. 

 L- R: (Chất lỏng phân bố trong chất rắn) như thạch, máu đông. 

 K- R: (Chất khí phân bố trong chất rắn) như platin hấp phụ hiđro. 

 K- L: (Chất khí phân bố trong chất lỏng) như  nước tự nhiên, dung dịch HCl. 

 K- K: (Chất khí phân bố trong chất khí) như không khí, hỗn hợp khí. 

        Nếu  môi trường phân tán là chất lỏng thì tuỳ theo kích thước của các phân tử 

phân tán mà chia ra thành ba hệ: 

 Hệ khuyếch tán thô (hệ lơ lửng): Các phần tử phân tán có kích thước > 

100nm. 

      Huyền phù khi phần tử phân tán là chất rắn. 

      Nhũ tương khi phần tử phân tán là chất lỏng. 

 Dung dịch keo: Kích thước của các phần tử phân tán từ 1nm–100nm 

 Dung dịch thực hay dung dịch: Kích thước của các phần tử  <1nm.  

Đây là kích thước của các phân tử, vì vậy các dung dịch này còn được gọi là dung 

dịch phân tử. 

  Trong chương này sẽ nghiên cứu chủ yếu là dung dịch thực. Một số khái niệm 

về dung dịch keo được nghiên cứu ở cuối chương. 

  Đối với dung dịch thực môi trường phân tán được gọi là dung môi, chất phân 

tán là chất tan. 
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5.1.2. Khái niệm về dung dịch 

a. Dung dịch  

Là một hệ đồng thể gồm các phân tử, nguyên tử, hoặc ion của hai hay nhiều 

chất. 

b. Dung dịch bão hoà. Độ tan 

 Dung dịch bão hoà là dung dịch không thể hoà tan thêm được chất tan ở điều 

kiện đã cho. Dung dịch này bền về nhiệt động và có G = 0. 

Dung dịch chưa bão hoà là dung dịch còn có thể hoà tan thêm được chất tan ở 

điều kiện đã cho. 

Độ tan S: được biểu diễn bằng số gam chất tan có thể hòa tan trong 100g dung 

môi tạo thành dung dịch bão hòa ở một nhiệt độ xác định. 

 Ví dụ: Độ tan của NaCl ở 20
0
C là 35,8 nghĩa là có 35,8 gam muối trong 100 

gam nước. 

S > 10 là chất dễ tan. 

0,01 < S < 1 là chất khó tan. 

S < 0,01 là chất không tan. 

Riêng đối với các chất khí độ tan được biểu diễn bằng số mol khí chất tan trong 

một lít dung môi. 

Có một số chất lỏng hoà tan với nhau với lượng không giới hạn (thí dụ như 

rượu và nước) chúng được gọi là hoà tan vô hạn. Những chất lỏng không hoà tan vào 

nhau hoặc hầu như không hoà tan vào nhau được gọi là không hoà tan vào nhau. 

Độ tan phụ thuộc vào bản chất của chất tan, của dung môi và nhiệt độ. Trong 

một số trường hợp độ tan còn phụ thuộc vào áp suất. 

c. Dung dịch lí tưởng 

 Dung dịch lí tưởng là dung dịch mà trong đó lực tương tác giữa tất cả các tiểu 

phân của cả dung môi và cả chất tan là đồng nhất. Có thể coi dung dịch rất loãng là 

dung dịch lí tưởng. 

 

5.2. Nồng độ dung dịch 

5.2.1. Nồng độ phần trăm (C%) 

       Nồng độ phần trăm là số gam chất tan có trong 100 gam dung dịch. 
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C% =  

Khối lượng chất tan 
. 100 (%) (5.6) 

Khối lượng dung dịch 

5.2.2. Nồng độ mol (CM) 

        Nồng độ mol  được biểu diễn bằng số mol chất tan có trong 1 lít dung dịch. 

 

CM =  

Số mol chất tan 
 (mol/l) (5.7) 

Thể tích dung dịch (l) 

  Ví dụ: Hoà tan 16,7g CaCl2 bằng nước đến 400 ml dung dịch. Hãy tính nồng 

độ mol của dung dịch và nồng độ mol của ion 
Cl . 

  Giải: Ta biết rằng CaCl2 phân li hoàn toàn trong nước: 

  CaCl2   Ca
2+

 + 2
Cl  

  1mol         2mol 

   Số mol CaCl2 là: nCaCl2 = 
g01,111

g7,16
 = 0,15 mol 

   Số mol của 
Cl là:  2.nCaCl2 = 2 . 0,15 = 0,3 mol 

 CM(CaCl2) = 
4,0

15,0
 = 0,375 mol/l 

 
4,0

30,0
C

)Cl(M
 = 0,750 mol/l 

5.2.3. Nồng độ molan (Cm) 

         Nồng độ molan được biểu diễn bằng số mol chất tan có trong 1000g dung môi. 

Cm = 
1

2

m.M

1000.m
  (5.10) 

Trong đó: m2 là số gam chất tan; 

m1 là số gam dung môi; 

M là khối lượng mol phân tử chất tan. 

         Ví dụ: Tính nồng độ molan của dung dịch saccarozơ (C12H22O11, M = 342,3) 30% 

trong nước ? 

Giải: Trong 100 gam dung dịch, khối lượng saccarozơ là 30g; khối lượng nước 

là 70g. 

Số mol saccarozơ trong 70 gam nước: 
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 nsaccarozơ = 
3,342

30
 = 0,087 mol 

    Nồng độ molan của dung dịch: 

 Cm = 
)g(70

)g(1000.)mol(087,0
 = 1,25 

 

5.2.4. Nồng độ phần mol (Cph) 

       Nồng độ phần mol được biểu diễn bằng tỉ số giữa số mol một hợp phần trên tổng 

số mol của tất cả các hợp phần của một dung dịch. Đối với dung dịch gồm nA mol 

chất A và nB mol chất B có nồng độ phần mol của chất A và chất B là:  

 Cph(A) = 
BA

A

nn

n


  (5.11) 

 Cph(B) = 
BA

B

nn

n


  (5.12) 

Ví dụ:  Tính nồng độ phần mol của dung dịch saccarozơ 30% 

Giải: Trong 100 gam dung dịch, khối lượng saccarozơ là 30g; khối lượng nước 

là 70g. 

Số mol saccarozơ trong 100 gam dung dịch: 

 nsaccarozơ = 
3,342

30
 = 0,087 mol 

Số mol nước trong 100 g dung dịch: 

 nH2O= 
01,18

70
= 3,88 mol 

   Nồng độ phần mol của saccarozơ:  
88,3087,0

087,0


 = 0,22 

   Nồng độ phần mol của nước:          
88,3087,0

88,3


 = 0,88 
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5.3. Tính chất của dung dịch loãng chứa chất tan không điện li và không bay hơi 

5.3.1. Định luật Raoult 1 

         Trên bề mặt chất lỏng nguyên chất  luôn tồn tại hai quá trình: bay hơi và ngưng 

tụ. 

            bay hơi      

   ngưng tụ 

     Các phân tử lỏng bay hơi tạo thành các phân tử hơi và gây ra áp suất trên bề mặt 

chất lỏng được gọi là áp suất hơi của chất lỏng. Tại đây các phân tử hơi chuyển động 

hỗn loạn và chúng có thể va chạm lên bề mặt chất lỏng và trở thành trạng thái lỏng. 

       Ở một nhiệt độ xác định, trạng thái cân bằng này được đặc trưng bởi áp suất hơi 

bão hoà. 

Áp suất hơi bão hoà của chất lỏng ở nhiệt độ nào đó là áp suất tạo ra bởi hơi của 

nó trên bề mặt thoáng khi giữa chất lỏng và hơi đó nằm cân bằng với nhau (P0). 

Khi thêm một chất tan không điện li, không bay hơi vào dung môi thì chất tan 

chỉ có mặt ở pha lỏng, không có mặt ở pha hơi vì thế áp suất hơi bão hào của nó nhỏ 

hơn áp suất hơi bão hòa của dung môi nguyên chất. Hiện tượng này gọi là sự giảm áp 

suất hơi bão hòa. 

          Độ giảm áp suất hơi bão hòa được xác định bằng biểu thức của định luật  Raoult 

1: 

“Áp suất hơi bão hoà của dung dịch P1 bằng áp suất hơi bão hoà của dung môi 

P0 nhân với nồng độ phần mol của dung môi” 

        P1 = P0 . Cph    (5.13) 

       Cph: Nồng độ phần mol của dung môi 

Trong dung dịch phần mol của dung môi Cph luôn nhỏ hơn 1, do đó áp suất hơi 

bão hoà của dung dịch P1 luôn luôn nhỏ hơn áp suất hơi bão hoà của dung môi ở cùng 

nhiệt độ. 

Định luật Raoult 1 cũng có thể phát biểu theo cách khác: Độ giảm áp suất hơi 

bão hoà tỉ lệ thuận với số mol chất tan trong dung dịch. 

 
21

2

0 nn

n

P

P





              (5.14) 

             n1 , n2: Số mol của dung môi và chất tan có trong dung dịch. 

hơi Chất lỏng 
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             P: Độ giảm áp suất hơi bão hoà của dung dịch so với dung môi 

                               (P = P0 - P1) 

5.3.2. Định luật Raoult 2 

 Sự giảm áp suất hơi bão hoà của dung dịch làm cho nhiệt độ sôi của dung dịch 

tăng lên và nhiệt độ đông đặc của dung dịch giảm xuống so với dung môi nguyên chất. 

 Định luật Raoult 2 chỉ ra mối quan hệ giữa nhiệt độ sôi và nhiệt độ đông đặc 

của dung dịch chứa chất tan không bay hơi, không điện li so với dung môi 

a. Độ tăng nhiệt độ sôi của dung dịch chứa chất tan không bay hơi, không điện li so 

với dung môi nguyên chất 

   Nhiệt độ sôi của chất lỏng là nhiệt độ ở đó áp suất hơi bão hoà của nó bằng 

áp suất khí quyển. 

         Khi chất lỏng sôi có cân bằng giữa lỏng và hơi: 

                           L    H 

     Nếu áp suất bên ngoài không đổi thì trong quá trình sôi nhiệt độ sôi của chất 

lỏng nguyên chất không đổi. 

    Mỗi chất lỏng có nhiệt độ sôi xác định. Nhiệt độ sôi của chất lỏng chỉ phụ 

thuộc vào áp suất bên ngoài. Ví dụ: Ở áp suất 1 atm, nước sôi ở 100
0
C; ở 0,74 atm 

nước sôi ở 92
0
C. 

  Ở áp suất bên ngoài như nhau, khi dung môi nguyên chất sôi thì dung dịch 

chứa chất tan không bay hơi sẽ chưa sôi vì áp suất hơi bão hoà của dung dịch luôn nhỏ 

hơn áp suất hơi bão hoà của dung môi nguyên chất ở cùng nhiệt độ, do đó phải tăng 

nhiệt độ để tăng áp suất của dung dịch cho bằng áp suất khí quyển thì dung dịch mới 

sôi. 

    Như thế, nhiệt độ sôi của dung dịch cao hơn so với dung môi nguyên chất. 

 Độ tăng nhiệt độ sôi của dung dịch so với dung môi nguyên chất được tính 

bằng công thức sau: 

ts =ks . Cm   (5.15) 

Cm: Nồng độ molan 

ks: Hằng số nghiệm sôi của dung môi, nó chỉ phụ thuộc bản chất của 

dung môi. 

ts =ts - ts
0
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b. Độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung dịch chứa chất tan không bay hơi không 

điện li.    

- Nhiệt độ đông đặc của chất lỏng là nhiệt độ ở đó tồn tại bằng cân bằng giữa 

pha lỏng và rắn: 

  L   R 

   Áp suất bên ngoài không thay đổi thì trong quá trình đông đặc nhiệt độ đông 

đặc của chất nguyên chất không đổi. 

- Nhiệt độ đông đặc của dung dịch luôn thấp hơn nhiệt độ đông đặc của dung 

môi nguyên chất. 

    Xét cân bằng: H2O(l)   H2O (tt) 

  Thêm chất tan vào nước thì nồng độ của H2O(l) trong dung dịch giảm xuống, 

theo nguyên lý Lơsatơlie cân bằng chuyển dịch về phía tạo ra H2O(l) nghĩa là nước đá 

tan ra. Chúng ta cần phải giảm nhiệt độ xuống dưới 0
0
C

 
để nước lỏng kết tinh lại. 

- Độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung dịch so với dung môi nguyên chất được 

tính bởi công thức sau: 

 tđđ = kđđ Cm  (5.16) 

 t = tđđ(dm) - tđđ(dd) 

 kđđ: Hằng số nghiệm đông, chỉ phụ thuộc vào bản chất dung môi 

 Cm: Nồng độ molan 

    Hai biểu thức (5.15), (5.16) là biểu thức toán học của định luật Raun thứ 2. 

  Độ tăng nhiệt độ sôi và giảm nhiệt độ đông đặc của dung dịch tỉ lệ thuận với 

độ giảm áp suất hơi bão hoà, nghĩa là tỉ lệ thuận với nồng độ dung dịch. 

 Cần chú ý là các phương trình của định luật Raoult  chỉ áp dụng cho các dung 

dịch loãng. 

 

5.3.3. Áp suất thẩm thấu 

a. Hiện tượng thẩm thấu 

  Hiện tượng khuyếch tán hai chiều: Đựng dung dịch CuSO4 ở nhánh A của ống 

chữ U, nhánh B  đựng nước nguyên chất. Hai nhánh được ngăn cách với nhau bằng 

khoá ở giữa. Nếu mở khoá thì một lúc sau thấy dung dịch ở hai nhánh đều có cùng một 

màu xanh nhưng nhạt hơn màu của dung dịch CuSO4 ban đầu. Điều đó chứng tỏ rằng 
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các phân tử CuSO4 đã khuyếch tán sang nhánh B và ngược lại các phân tử H2O 

khuyếch tán từ nhánh B sang nhánh A. 

 Hiện tượng khuyếch tán một chiều: Nếu thay khoá giữa hai nhánh A và B bằng 

một màng bán thấm thì chỉ có các phân tử của H2O khuyếch tán từ nhánh B sang 

nhánh A. 

   Hiện tượng khuếch tán của các phân tử dung môi qua màng bán thấm vào 

dung dịch gọi là sự thẩm thấu. 

Màng bán thấm có trong tự nhiên: Bong bóng động vật, da ếch, màng các loại 

củ (màng củ cải) ... Người ta chế tạo màng bán thấm bằng màng xốp đất sét có tẩm 

muối đồng Cu2[Fe(CN)]6 ... 

Hiện tượng thẩm thấu đóng một vai trò rất quan trọng trong sự sống của các cơ 

thể động vật và thực vật. Vỏ tế bào là những màng bán thấm cho các phân tử nước đi 

qua nhưng các chất tan trong chất lỏng bên trong tế bào hầu như không đi qua được. 

Nhờ có hiện tượng thẩm thấu mà cây cỏ có thể hút được nước từ đất lên nuôi các tế 

bào, cây cối, hoa quả héo tưới nước vào lại tươi, cá nước ngọt không sống ở nước mặn 

và ngược lại. 

b. Áp suất thẩm thấu. 

        Cho một ống chữ U có nhánh A chứa dung dịch đường glucozo và nhánh B chứa 

nước . Sau một thời gian thấy mức dung dịch trong bình dâng lên đến chiều cao h thì 

dừng lại. Nguyên nhân của hiện tượng thẩm thấu là do các phân tử dung môi có nồng 

độ của nước cao hơn nồng độ của nước trong dung dịch nên các phân tử nước khuếch 

tán từ dung môi vào dung dịch nhiều hơn. Điều đó làm cho dung dịch ngày càng loãng 

nên cột dung dịch trong nhánh A dâng lên. 

 

Hình 5.1. Sơ đồ thí nghiệm về sự thẩm thấu 
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Tính chất thẩm thấu của dung dịch loãng, không bay hơi, không điện li được 

đặc trưng bởi một đại lượng là áp suất thẩm thấu. Trong thí nghiệm trên, áp suất thẩm 

thấu chính là áp suất thuỷ tinh của cột dung dịch có chiều cao h. Chiều cao h chỉ phụ 

thuộc vào nhiệt độ và nồng độ của dung dịch. 

Áp suất thẩm thấu là áp suất cần tác động vào dung dịch đủ để làm ngừng hiện 

tượng thẩm thấu. 

Năm 1887 Vant’Hoff  thiết lập biểu thức liên quan giữa độ lớn áp suất thẩm 

thấu và nồng độ chất tan đối với dung dịch loãng. 

  V = nRT 

Hay  = 
V

n
 RT = CM RT  (5.17) 

: Áp suất thẩm thấu 

R: Hằng số khí 

CM: Nồng độ mol/l 

5.3.4. Xác định phân tử khối của chất tan 

Dựa vào định luật Avogađro ta xác định được phân tử khối của chất khí và chất 

lỏng không bay hơi theo công thức: 

  PV = nRT 

Căn cứ vào một trong những tính chất của dung dịch chất không bay hơi, không 

điện li: Sự giảm áp suất hơi, sự tăng nhiệt độ sôi, sự giảm nhiệt độ đông đặc, áp suất 

thẩm thấu người ta có thể xác định được phân tử khối của chất rắn và chất lỏng không 

bay hơi. 

Dựa vào độ tăng của nhiệt độ sôi, độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung dịch 

người ta dùng phương pháp nghiệm lạnh để xác định phân tử khối chất tan: 

Từ công thức (5.15) & (5.16) ta có: 

 ts= ks . 
dm

ct

m.M

1000.m
   M = 

dms

cts

m.t

1000.m.k


 (5.18) 

 tđđ = kđđ . 
dm

ct

m.M

1000.m
   M = 

dmdd

ctd

m.t

1000.m.k


 (5.19) 

mct: Khối lượng chất tan 

mdm: Khối lượng dung môi 
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 Ví dụ 1: Nhiệt độ hoá rắn của dung dịch chứa 0,244g axit benzoic trong 20g 

benzen là 5,232
0
C. Nhiệt độ hoá rắn của benzen tinh khiết là 5,478

0
C. Xác định dạng 

tồn tại của axit benzen trong dung dịch. Biết kđđ của benzen bằng 4,90. 

Giải: Độ hạ nhiệt độ đông đặc của benzen là: 

 t = 5,478 - 5,232 = 0,246
0
C 

 Ma = 4,9 . 
20.246,0

1000.244,0
 = 242 

Phân tử khối của C6H5COOH bằng 122,05 

Dạng tồn tại của axit benzoic trong benzen là đime:  
05,122

243
 2 

Đối với những chất có phân tử khối lớn hơn 1000 người ta áp dụng phương 

pháp áp suất thẩm thấu. 

Từ công thức (5.17) ta có:  

                (5.20) 

Ví dụ 2: Khi hoà tan 145g một protein vào 10ml nước ở 25
0
C thì gây ra áp suất 

thẩm thấu là 0,00989 atm. Xác định phân tử khối của protein đó ? 

M = 
00989,0.01,0

298.082,0.145,0
  35826,29 đvC 

Phân tử khối của protein đó là 35826,29 đvC 

 

5.4. Dung dịch chất điện li 

5.4.1. Tính chất bất thƣờng của dung dịch axit, bazơ và muối 

         Khi nghiên cứu dung dịch  của  muối, axit, bazơ người ta thấy độ giảm áp suất 

hơi bão hoà (P
TN

), độ tăng nhiệt độ sôi (ts
TN

), độ giảm nhiệt độ đông đặc (tđđ
TN

), áp 

suất thẩm thấu (
TN

) của dung dịch được xác định thực nghiệm luôn luôn lớn hơn các 

giá trị lý thuyết tính theo các biểu thức của định luật Raoult , Vant’Hoff: 

 P
TN

 > P
LT

, ts
TN

 > ts
LT

, tdđ
TN

 > tdđ
LT

, 
TN

 >
LT

 

 Ví dụ: Bằng thí nghiệm người ta đo được độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung 

dịch chứa 0,1 mol KBr trong 1 kg nước là 0,338
0
C  tăng 1,82 lần so với giá trị tđđ tính 

theo phương trình (5.16). 
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Năm 1880 Vant’Hoff đã tìm thấy rằng đối với dung dịch muối, axit, bazơ phải 

thêm hệ số i (được gọi là hệ số Vant’Hoff ) vào phương trình (5.16). 

 tđđ = ikđđ Cm   (5.21) 

Năm 1887, nhà bác học Arrhenius đề xuất  thuyết điện li.  Theo thuyết điện li, 

khi tan trong nước, các axit, bazơ  và muối phân li thành các tiểu phân mang điện (các 

ion) nên chúng được gọi là chất điện li. Sự điện li của các chất điện li đã làm cho số 

tiểu phân của các chất trong dung dịch tăng lên. Do đó phải đưa hệ số i vào các biểu 

thức (5.15), (5.17). 

  ts = iks Cm   (5.22) 

              = iCM RT   (5.23) 

Hệ số Vant’Hoff  có thể xác định dễ dàng bằng thực nghiệm.  Có thể tính i như 

sau: 

i =  
Số phân tử trong dung dịch 

 (5.24) 
Số phân tử hoà tan 

Ví dụ: KBr trong dung dịch phân li hoàn toàn như sau: 

 KBr   K
+
 +  Br 

-
 

i = 
1

2
 = 2 

 Tuy nhiên trong ví dụ trên i đo được gần bằng 2. Hiện tượng  này được giải 

thích như sau: Trong dung dịch đặc tồn tại lực tĩnh điện giữa các ion ngăn trở phần nào 

sự chuyển động tự do của các ion. 

Đối với dung dịch yếu như dung dịch CH3COOH, HCN, i sẽ nhỏ hơn 2 nhiều vì 

số ion được phân li ra rất ít. Ví dụ, trong dung dịch CH3COOH 0,043M trong nước, i = 

1,02. 

5.4.2. Một số định nghĩa và khái niệm 

a. Chất điện li 

  Chất điện li là chất khi tan trong nước phân li thành các ion 

   Axit, bazơ và các muối là các chất điện li. 

b. Độ điện li 

  Điện điện li  là tỉ số giữa số phân tử bị phân li trên tổng số phân tử đã hoà 

tan. 
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  Độ điện li được biểu diễn bởi số thập phân hoặc quy ra %. 

  = 
0n

n
 (5.25) 

n: Số phân tử bị phân li 

n0: Tổng số phân tử đã hoà tan 

  Ví dụ: Ở 25
0
C, trong dung dịch axit axetic  = 0,4%. 

 Người ta chia chất điện li thành chất điện li mạnh, trung bình, yếu theo : 

  < 3%: Chất điện li yếu 

  > 30%: Chất điện li  mạnh 

3%    30%: Chất điện li trung bình 

 Độ điện li phụ thuộc vào bản chất của chất điện li, bản chất của dung môi, 

nồng độ và nhiệt độ. 

c. Chất điện li mạnh 

          Chất điện li mạnh là chất khi tan trong nước phân li hoàn toàn thành các ion. 

Các axit mạnh, bazơ mạnh và đa số các muối là các chất điện li mạnh.              Độ điện 

li của các chất điện li mạnh bằng 1 ( = 1). Chẳng hạn 1 mol NaOH cho 2 mol ion, 1 

mol MgBr2 cho 3 mol ion trong dung dịch nước. 

d. Chất điện li yếu 

Chất điện li yếu là chất khi tan trong nước chỉ phân li một phần thành ion, phần 

còn lại tồn tại ở dạng phân tử. 

Đa số các axit, bazơ hữu cơ, một số axit vô cơ yếu (H2S, HCN, H3PO4...), một 

số bazơ yếu (Cu(OH)2, Fe(OH)3, NH3 ...), một số muối của kim loại yếu như HgCl2, 

BeCl2, Fe(SCN)3 ... là các chất điện li yếu.  Độ điện li của các chất điện li yếu là 0 <  

< 1. 

e. Độ điện li biểu kiến 

         Theo lí thuyết, chất điện li mạnh có  = 1. Kết quả thực nghiệm cho thấy là  

thường nhỏ hơn 1, chỉ khi dung dịch rất loãng mới đo được  = 1. Hiện tượng này 

được giải thích như sau: Trong dung dịch rất loãng, khoảng cách các ion lớn có thể bỏ 

qua sự tương tác tĩnh điện giữa các ion. Trong dung dịch đặc, các ion gần nhau nên có 
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sự tương tác tĩnh điện giữa các ion làm giảm sự chuyển động tự do của các ion và 

được phản ánh ở giá trị  đo được. 

Như vậy giá trị  đo được bằng thực nghiệm của chất điện li mạnh nhỏ hơn 1 

không phải là độ điện li thực của nó, nên được gọi là độ điện li biểu kiến. 

f. Hằng số điện li của chất điện li yếu 

Xét sự điện li của chất điện li yếu AB. 

AB  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   A
+
 + B 

-
 

 Ở trạng thái cân bằng: 

 KCB = 
]AB[

]B[.]A[ 

   (5.26) 

 [A
+
] [B

 -
] và [AB]: Nồng độ mol/l của ion A

+
, B

 -
 và phân tử AB. 

 Hằng số cân bằng của phản ứng trên được gọi là hằng số điện li. K đặc trưng 

cho khả năng điện li của chất điện li. K càng lớn thì nồng độ cation và anion tạo ra 

càng lớn. Hằng số điện li của chất điện li chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ không phụ thuộc 

vào nồng độ. 

Hằng số điện li có thể dùng để đặc trưng cho độ mạnh của chất điện li. K càng 

nhỏ, khả năng phân li của chất điện li càng yếu. 

Ví dụ: Ở 25
0
C, 

2HNOK  = 7,2 . 10
-4

 , KHCN = 7,2 . 10
-10

 

 Đối với axit, bazơ nhiều nấc hoặc muối của axit nhiều nấc thì quá trình phân li 

xảy ra nhiều nấc. Sự phân li ở nấc sau bao giờ cũng yếu hơn nấc trước. 

Ví dụ: 

 H3PO4   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    H
+
 + H2PO4

-
          K1 = 7,6 .10

-3
 

 H2PO4
-
  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    H

+
  + HPO4

2-
            K2 = 6,2 .10

-8
 

 HPO4
2-

   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    H
+
 +  PO4

3-
             K3 = 4,4 .10

-13
 

Hằng số điện li liên hệ với biến thiên thế đẳng áp bằng biểu thức: 

 G
0
 = - RTlnK  (5.27) 
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 Mối liên hệ giữa hằng số điện li và độ điện li. 

   Xét sự phân li của chất điện li AB có nồng độ ban đầu là C (mol/l) và  là độ 

điện li của nó. Ta có: 

AB  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    A
+
 +  B 

-
 

    Nồng độ ban đầu  C         0          0 

   Nồng độ cân bằng C - C          C    C 

 KCB= 







 1α

αα 2

CC

.CC
C  (5.28) 

   Đây là biểu thức của định luật pha loãng Ostwald 

    Nếu  0,05 thì ta có:  

 = 
C

K
  (5.29) 

    Ví dụ 1: Tính hằng số điện li của axit axetic, biết rằng trong dung dịch 0,1M, 

 = 0,0132. 

    Giải:  CH3COOH   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3
COO  + H

+
 

          K = 0,1 . 
0132,01

)0132,0( 2


 = 1,7 . 10

-5
 

    Ví dụ 2: Tính nồng độ điện li của axit  xianhidric  trong dung dịch nồng độ 

0,05M, biết KHCN = 7 . 10
-10

. 

Giải: Vì dung dịch loãng nên áp dụng công thức 5.29 ta có:  = 
005,0

10.7 10

 = 

1,18 . 10
-4

 

5.4. 3. Sự điện li của nƣớc. Khái niệm về pH. 

Thực nghiệm cho thấy rằng nước cũng điện li, tuy rằng ở mức độ rất nhỏ. 

     H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   H
+
 +  OH 

-
 

Ở 298K, người ta xác định được hằng số điện li của nước là 1,8.10
-6

. Ta có: 

 K = 
]OH[

]OH][H[

2



 = 1,8 . 10
-16

  

Như vậy nước chủ yếu tồn tại dưới dạng phân tử. Nồng độ của nước được tính: 
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 [H2O] = 
18

1000
 = 55,56 mol/l 

Do đó có thể viết: K[H2O] = [H
+
][

OH ] = 1,8.10
-16

 . 55,56 = 10
-14

 

Biểu thức [H
+
][

OH ] = 10
-14 

Gọi là tích số ion của nước và kí hiệu là K O2H . 

Tích số ion của nước thực chất là hằng số cân bằng nên chỉ phụ thuộc vào nhiệt 

độ. Vì vậy ở 298K: 

- Trong nước nguyên chất hoặc môi trường trung tính: 

[H
+
] = [

OH ] = 10
-7

 mol/l 

- Trong môi trường axit, nồng độ ion [H
+
] > 10

-7
 mol/l 

- Trong môi trường bazơ, nồng độ ion [
OH ] > 10

-7
 mol/l còn nồng độ [H

+
] > 

10
-7

 mol/l. 

Người ta quy ước:  pH    = - lg[H
+
] 

   pOH = - lg [
OH ] 

Từ những kết quả trên ta có:  

Trong nước nguyên chất  pH = 7 

Trong dung dịch axit pH < 7 

Trong dung dịch bazơ  pH > 7 

Vì trong dung dịch nước có [H
+
][

OH ] = 10
-14

 nên logarit hoá hai vế  ta có: 

       lg [H
+
] + lg [OH

-
] = lg10

-14
 

     - lg [H
+
] - lg [OH

-
] = - lg10

-14
 

        pH + pOH   = 14    

5.4.4. Thuyết axit - bazơ 

a. Thuyết Arrhenius 

Axit  là những chất điện li khi tan trong nước phân li thành cation H
+
 

Bazơ là những chất điện  khi tan trong nước phân li thành anion 
OH  

b. Thuyết Brosned - Lowry  

Axit là các chất (phân tử, ion) có khả năng cho proton. 

Bazơ là các chất (phân tử, ion) có khả năng nhận proton. 

Ví dụ: dung dịch CH3 COOH là axit vì nó nhường proton cho nước còn phân tử 

H2O là bazơ vì nó nhận proton để trở thành H3O 
+
: 
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CH3 COOH + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3 COO 
-
 + H3O 

+
  (a) 

Trong phản ứng của amoniac với nước, NH3 là bazơ vì nó nhận proton của H2O 

còn H2O là axit vì nó nhường proton cho NH3: 

H2O +  NH3  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   NH4 + 
OH  (b) 

Trong phản ứng (a) theo chiều nghịch CH3COO 
-
 nhận proton từ H3O

+
 để trở 

thành CH3COOH, còn H3O
+
 nhường proton cho CH3COO 

-
 để trở thành H2O. Theo 

định nghĩa của Brosned CH3COO 
-
 là bazơ và H3O

+
 là axit. Người ta gọi cặp 

CH3COOH - CH3COO 
-
 và cặp H3O

+
 - H2O là những cặp axit - bazơ liên hợp. 

Xét tương tự đối với phản ứng (b) người ta thấy theo chiều thuận H2O là axit và 

NH3 là bazơ, còn theo chiều nghịch NH4
+
 là axit và OH 

-
là bazơ và cặp NH4

+ 
- NH3 và 

cặp H2O - OH 
-
 là những cặp axit - bazơ liên hợp. 

Nếu kí hiệu cặp thứ nhất là A1 - B1, cặp thứ hai là A2 - B2 thì hai phản ứng axit - 

bazơ trên đều được viết như sau: 

 A1 +  B2    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   B1  +  A2 

axit 1   bazơ 2       bazơ 1       axit 2 

Đây là phương trình tổng quát của phản ứng axit - bazơ theo Brosned 

5.4.5. Hằng số điện li axit và hằng số điện li bazơ 

a. Hằng số điện li axit 

  Sự điện li của axit yếu là phản ứng thuận nghịch nên có thể xác định hằng số 

cân bằng Ka theo định luật cân bằng hoá học: 

 HA + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   H3O
+
 + 

A  
: Theo thuyết Brosned - Lowry 

HA  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   H
+
 + 

A  : Theo thuyết Arrhenius 

  Ở trạng thái cân bằng: 

  Ka = 
]HA[

]A].[H[

]HA[

]A].[OH[ 3


    

  Ka là hằng số điện li axit, Ka chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ.  

  Ka càng lớn tính axit càng mạnh. 

  Nếu Ka  ≥ 10
-1

 : axit mạnh 

  10
-5

 < Ka < 10
-1

: axit trung bình 
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  Ka < 10
-5

 : axit yếu 

  Người ta quy ước pKa = -1gKa , pKa bé tính axit mạnh. 

  Ví dụ: )COOH3CH(aK   = 4,75 . 10 
-5

 ; pKa = 4,75 

b. Hằng số điện li bazơ 

  NH3 tan trong nước, có phản ứng: 

 NH3 + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   NH4
+
 +  OH 

-
 

  Khi cân bằng:   Kb = 
]NH[

]OH].[NH[

3

4


   

  Kb là hằng số điện li bazơ. Kb chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ. 

  Kb càng lớn, tính bazơ càng mạnh. 

  Ví dụ: )3NH(bK  = 1,8 . 10
-5

 ; pKb = 4,75 

   Người ta quy ước pKb = -1gKb, pKb nhỏ, tính bazơ mạnh. 

c. Mối liên hệ giữa Ka và Kb của một cặp axit - bazơ liên hợp 

 Xét cặp axit - bazơ liên hợp ta có  

Ka được tính theo cân bằng: 

HA ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  H
+ 

 + A
-
 

 Ka = 
[ ].[ ]

.
[ ]

H A

HA

 

 

Kb được tính theo cân bằng: 

A + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  HA + 
OH  

 Kb = 
]A[

]OH].[HA[




    

=>   KaKb = 
[ ].[ ] [ ].[ ]

.
[ ] [ ]

H A HA OH

HA A

  


 

           = [H3O
+
] [

OH ] = )O2H(K  = 10
-14

 (ở 25
0
C) 

    Tích số của hằng số axit và hằng số bazơ của một cặp axit - bazơ liên hợp 

bằng tích số ion của nước. Ka của axit càng lớn thì Kb của bazơ liên hợp với axit đó 

càng nhỏ và ngược lại. 
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 5.4.6. Tính pH của dung dịch 

a. Dung dịch axit 

 Dung dịch axit mạnh, một nấc:  Axit loại này chỉ có thể phân li ra một ion H
+
 

như HCl. 

    HA + H2O    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    H3O
+
 + 

A  

      Axit mạnh điện li hoàn toàn trên [H3O
+
] = Ca mol/l 

         Vậy: pH = - lg Ca  (5.30) 

 Dung dịch axit yếu một nấc. 

      Xét trường hợp dung dịch axit yếu, một nấc có nồng độ Ca mol/l 

            HA + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    H3O
+
 + 

A  

     Nồng độ ban đầu Ca             0           0 

    Nồng độ cân bằngCa - x             x           x 

                 Ka = 
xC

x

a

2


 x

2
 + Ka x + Ka Ca = 0 

    Khi biết Ka và Ca sẽ tìm được  x = [H3O
+
] với 0 < x < Ca. Nếu x quá nhỏ so 

với Ca (x  5% Ca) có thể coi Ca - x  Ca. Từ đó: x = aa C.K  

         Do đó:          pH = - lgx = -lg aa C.K      (5.31) 

Ví dụ1: Tính pH của dung dịch CH3COOH 0,1M, biết )COOH3CH(pK =4,75 

Giải: pH = 
2

1
. 4,75 - 

2

1
lg0,1 = 2,375 + 0,5 = 2,875 

b. Dung dịch bazơ 

 Dung dịch bazơ mạnh, một nấc. 

      Bazơ một nấc là bazơ mà một phân tử (hoặc ion) chỉ có thể nhận một H
+
 

(theo thuyết Brosned - Lowry) hoặc chỉ có thể phân li ra một ion 
OH . Ví dụ: NaOH, 

KOH ... 

      Ví dụ: bazơ mạnh MOH nồng độ Cb mol/l 

 

          MOH   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   M
+
 + 

OH  
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          Cb               Cb 

        Cb = [
OH ]  pOH = - lgCb  pH = 14 + lgCb  (5.32) 

 Dung dịch bazơ yếu, một nấc.  B có nồng độ Cb mol/l 

            B + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   BH
+
 + 

OH  

      Nồng độ ban đầu Cb       0        0 

      Nồng độ cân bằng Cb - x       x        x 

       Kb = 
xC

x

b

2


 x

2
 + Kbx - KbCb = 0 ,  0 < x < Cb 

        x = [
OH ].  Biết Kb, Cb xác định được x 

       Nếu x  5% Cb  thì có thể coi Cb - x  Cb  x = bb C.K  

       Do đó: pOH = 
2

1
pKb - 

2

1
lgCb  pH = 14 +lg bb C.K      (5.33) 

       Ví dụ: Tính pH của dung dịch NH3 0,01 M, biết pK
3NH

 = 4,77. 

       Giải: pH = 14 - 
2

77,4
+ 

2

1
lg 0,01  10,6 

5.4.7. Dung dịch đệm 

a. Khái niệm dung dịch đệm 

Dung dịch đệm là dung dịch có giá trị pH không đổi khi pha loãng hay làm đặc 

hoặc thay đổi rất ít khi thêm một lượng nhỏ axit mạnh hay bazơ mạnh. 

Các dung dịch đệm có thành phần như sau: 

- Axit yếu và muối của nó, chẳng hạn như dung dịch của CH3COOH và 

NaCH3COO. 

- Bazơ yếu và muối của nó, chẳng hạn như dung dịch của NH3 và NH4Cl. 

- Một  muối trung tính và một muối axit, chẳng hạn như dung dịch của Na2CO3 

và NaHCO3. 

Cứ hai chất trộn với nhau tạo thành một dung dịch đệm được gọi là một cặp 

đệm. 

b. Tính chất của dung dịch đệm 

Một tính chất quan trọng của dung dịch đệm là làm giảm sự biến động pH của 

dung dịch khi thêm axit hay bazơ vào dung dịch. 
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Xét trường hợp hệ đệm chứa đồng thời một axit yếu HA và một bazơ liên hợp 

A  của nó dưới dạng muối NaA với nồng độ Cm = Cb. Ví dụ dung dịch hỗn hợp 

CH3COOH và NaCH3COO. 

Theo kết quả tính toán pH của dung dịch đệm này được tính theo phương trình: 

pH = pKa - lg
m

a

C

C
  (5.34) 

      Đối với dung dịch đệm trên khi COOH3CHC  và COO3NaCHC  = 0,1mol/l thì: 

  pH = 
1,0

1,0
lg75,4

C

C
lgpK

COO3NaCH

COOH3CH

COOH3CH   = 4,75 

      Nếu thêm HCl vào dung dịch này sao cho nồng độ của nó đến 0,01mol/l thì cân 

bằng: 

            CH3COOH + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3
COO + H3O

+
 

sẽ chuyển dịch về phía trái. Giả sử toàn bộ lượng H3O
+
 thêm vào kết hợp với 

CH3
COO có trong dung dịch để tạo thành CH3COOH, ta có: 

 [CH3COOH] = 0,11 mol/l 

 [CH3
COO ] = 0,1 - 0,01 = 0,09 mol/l 

thì theo (V.35) 

 pH = 4,75 - 
09,0

11,0
lg  = 4,67 

Sự biến động của pH chỉa là  4,75 - 4,67 = 0,08 đơn vị. 

       Cần lưu ý là nếu thêm lượng axit tương tự vào nước nguyên chất (pH=7) thì pH 

của dung dịch là 2, sự biến động về pH là 5 đơn vị. 

Nếu thêm vào dung dịch đệm trên 0,01 mol NaOH vào 1 lít dung dịch trên thì 

bằng cách tính như trên cũng thu được kết quả là: Sự thay đổi pH cũng chỉ là 0,08 đơn 

vị. 

c. Vai trò của dung dịch đệm trong tự nhiên 

Dung dịch đệm có vai trò quan trọng trong phòng thí nghiệm và trong công 

nghiệp hoá học. Nó có khả năng duy trì pH dung dịch ổn định để phản ứng tổng hợp 

vô cơ, tổng hợp hữu cơ đặc biệt là các phản ứng sinh hoá chỉ được thực hiện khi pH 

được duy trì trong những giới hạn rất hẹp.  
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Ví dụ, pH của máu chỉ được dao động trong khoảng từ 7,0 đến 7,9; pH của 

nước bọt bằng 6,8, còn pH của dịch dạ dày nằm giữa 1,6 và 1,8. Các hệ đệm có trong 

máu: axit cacbonic và MHCO3 (M = K, Na); NaH2PO4 - Na2HPO4; Protein và natri 

proteinat; Hemoglobin và kali hemoglobinat; Axit hữu cơ và muối của axit hữu cơ. 

5.4.8. Sự thuỷ phân của muối 

a. Những muối bị thuỷ phân 

  Theo thuyết Brosned các ion tạo ra muối đều là axit hay bazơ. Vì vậy, khi hoà 

tan muối vào nước các ion này có thể tương tác được với nước. Hiện tượng này được 

gọi là sự thuỷ phân của muối. 

          Chúng ta xét sự thuỷ phân của 4 loại muối và xét phản ứng thuỷ phân tạo ra môi 

trường gì. 

 Muối tạo ra từ bazơ mạnh và axit mạnh. 

  Muối loại này có các muối peclorat, clorat, nitrat, clorua, bromua, iođua của 

các cation kim loại kiềm, kiềm thổ (trừ Be), họ Lantan, họ Actini ... 

      Ví dụ: Hoà tan KNO3 trong nước có phản ứng: 

    KNO3 + H2O         ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   HNO3 + KOH 

    K
+
 + 



3NO  + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    H
+
 + 



3NO + K
+
 + 

OH  

    H2O                    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    H
+ 

+ 
OH  

     Môi trường là trung tính, pH = 7 

 Muối tạo thành từ bazơ mạnh và axit yếu. 

   Các muối xianua, axetat, cacbonat, sunfua, photphat, fomiat ... của cation kim 

loại kiềm, kiềm thổ (trừ be), họ Lantan, họ Actini. 

    Ví dụ: KCN, Ba(CH3COO)2, Na2S, Na3PO4, Na(CH3COO)2 

     Ví dụ: CH3COONa + H2O      ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3COOH + NaOH 

                             CH3
COO + Na

+
 + H2O ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3COOH + Na

+
 + 

OH  

 CH3 
COO  + H2O         ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3COOH +  

OH  

     Môi trường bazơ, pH > 7 
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 Muối tạo thành từ axit mạnh và bazơ yếu 

    Điển hình của muối loại này là các muối peclorat, clorat, natri, clorua, 

bromua, iôđua của amoni và đa số các kim loại ở phía phải của bảng hệ thống tuần 

hoàn. 

    Ví dụ: NH4Cl, BeBr2, AlCl3, Fe(ClO)3, CrCl3 ... 

    Ví dụ: NH4Cl + H2O           ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   NH4OH + HCl 

  NH4
+
 + 

Cl  + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   NH4OH + H
+
 +

Cl   

  NH4
+
 + H2O           ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   NH4OH + H

+
  

    Môi trường có tính axit, pH < 7 

 Muối tạo thành từ axit yếu, bazơ yếu 

   Thuộc loại này có xianua, axetat, cacbonat, sunfua, ... của các kim loại ở bên 

phải bảng hệ thống tuần hoàn và của muối amoni. Ví dụ: Al2S3, Cr2(SO4)3, NH4 

CH3COO, NH4CN ... 

    Ví dụ: Sự thuỷ phân  của NH4 CH3COO: 

CH3COO NH4 + H2O        ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3COOH + NH4OH 

CH3
COO  +  NH4

+
 + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   CH3COOH + NH4OH 

    Phản
 
ứng tạo ra axit yếu, bazơ yếu có pKa, pKb, xấp xỉ nhau (4,75) nên môi 

trường là trung tính. 

    Phản ứng tạo ra axit có Ka > Kb thì môi trường hơi axit. Phản ứng tạo ra bazơ 

có Kb > Ka thì môi trường hơi bazơ. 

 

b. Tính pH của dung dịch muối. 

 pH của dung dịch tạo bởi axit mạnh và bazơ yếu. 

   Muối loại này bị thuỷ phân, môi trườg có tính axit, vì vậy pH của dung dịch 

được tính như pH dung dịch axit yếu: 

    pH = -lg .a mK C             (5.35) 

  Ví dụ: Tính pH của dung dịch NH4Cl 0,1M, biết pKNH4+ = 9,23 

    pH = 
2

1
. 9,23 - 

2

1
 lg0,1 = 5,11 
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 pH của dung dịch tạo bởi bazơ mạnh và axit yếu. 

   Muối loại này bị thuỷ phân, môi trường có tính axit, vì vậy pH của dung dịch 

được tính như pH của dung dịch bazơ yếu. 

    pH = 14 +lg .b mK C  (5.36) 

   Ví dụ: Tính pH của dung dịch CH3COONa 0,1M, biết pKb = 9,25 

    pH = 14 - 
2

1
.9,25 - 

2

1
. 0,5  8,9 

 5.4.9. Chất chỉ thị màu axit - bazơ 

a. Khái niệm 

Chất chỉ thị màu thường là axit hữu cơ hoặc bazơ hữu cơ yếu có màu biến đổi 

theo pH của dung dịch. 

b. Đặc điểm  

Dạng phân tử và ion của chất chỉ thị màu có màu khác nhau. 

Ví dụ: Phenolftalein là một axit hữu cơ yếu có cấu tạo phân tử phức tạp được 

ký hiệu HP. 

 HP + H2O  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   H3O
+
 + 

P  

   HP: Không màu, 
P có màu đỏ thắm 

pH = pKa - 
]P[

]HP[
lg


  (5.37) 

  pKa là hằng số, khi nồng độ HP gấp 10 lần nồng độ 
P  hoặc ngược lại thì 

dung dịch thay đổi 1 đơn vị pH, màu của dung dịch sẽ thay đổi rõ rệt. 

  Khoảng pH làm chất chỉ thị thay đổi màu từ màu dạng phân tử sang màu dạng 

ion hoặc ngược lại gọi là khoảng chuyển màu. 
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Bảng 5.1: Giới thiệu một số chất chỉ thị màu thông dụng 

Tên chỉ thị 
pH 

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

Metyl đỏ 
3,1-4,4    

vàng 
     

da cam         

Quỳ tím đỏ 
 4-6,4  

xanh 
     

tím       

Phenolftalein không màu 

    8-10   

đỏ thắm 
    

hơi 

hồng 
  

Metyl da cam chỉ nhận được môi trường từ axit. Phenolfralein chỉ nhận được 

môi trường kiềm, quỳ tím nhận được môi trường axit và môi trường kiềm. 

5.4.10. Cân bằng trong dung dịch chất điện li ít tan. Tích số tan. 

a. Xét dung dịch chất điện li ít tan 

Khi hoà tan AgCl vào trong nước ta có cân bằng: 

AgCl(r) ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  Ag
+
 (dd) + )dd(Cl  

với hằng số cân bằng K = [Ag
+
] [

Cl ] 

K phụ thuộc vào bản chất điện li ít tan và nhiệt độ. K càng lớn thì chất đó tan 

càng nhiều và ngược lại. K đặc trưng cho tính tan của các chất điện li, do đó còn được 

gọi là tích số  hoà tan T. 

AmBn(tt) ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  mA
n+

 + n
mB  

T = [A
n+

]
m
 [

mB ]
n                              

(5.38) 

[A
n+

], [
mB ] : nồng độ mol/l của các ion A

n+
 và 

mB  

 

b. Quan hệ giữa độ hoà tan và tích số tan  

Xét cân bằng: AmBn    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ      mA
n+

      +     n
mB    

   S (mol/l)   mS  (mol/l)       nS  (mol/l) 

Ta có T = n+ m m- n m n m n m+n[A ] .[B ] =(mS) .(nS) =m n S  
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 => S = m+n
m n

T

m n
                   (5.39) 

Ví dụ: Trong dung dịch AgCl có cân bằng:  AgCl ⇆ Ag
+
 + 

Cl  

                S           S          S 

T = [Ag
+
] [

Cl ] = S
2 

S = T    

 Mối liên hệ giữa S và T không giống nhau đối với mọi trường hợp. 

Ví dụ:    CaF2 ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  Ca
2+

 + 2
F  

       S         2S 

T = [Ca
2+

] [
F ]

2
 = S(2S)

2
 = 4S

3
 

S = 3

4

T
   

Ví dụ: Tính độ tan và tích số tan của PbCrO4 biết rằng ở 20
0
C trong 100ml 

dung dịch bão hoà của nó có chứa 4.10
-6

 gam PbCrO4. 

Giải: Nồng độ CM của PbCrO4 

 CM = S = 
100

1000
.

M

10.4 6

 = 1,24 . 10
-7

 mol/l 

 (
4PbCrOM  = 323,18) 

 PbCrO4 ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ  Pb
2+

 + Cr
2

4O  

Độ tan của Pb
2+

 và Cr
2

4O là 1,24 . 10
-7

 iong/l 

 T = [Pb
2+

] [Cr
2

4O ] = (1,24 . 10
-7

)
2
 = 1,54 . 10

-14
 

 

c. Điều kiện tạo thành kết tủa và hoà tan kết tủa 

 Một chất điện li ít tan chỉ có thể kết tủa khi tích số nồng độ các ion của nó tính 

theo biểu thức (5.38) lớn hơn tích số tan. 

Ví dụ 1: Trộn hai dung dịch Pb(NO3)2 0,01M với KI  0,01M với thể tích bằng 

nhau, có kết tủa không ? Cho 
2PbIT  = 1,1 . 10

-9
. 
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Giải: Khi trộn hai chất có thể tích bằng nhau nên nồng độ các ion trong hỗn hợp 

là: 

 [Pb
2
] = 

2

01,0
 = 0,005 = 5.10

-3
 mol/l 

 [
I ] = 

2

01,0
 = 0,005 = 5.10

-3
 mol/l 

Tích số nồng độ các ion trong dung dịch là: 

 [Pb
2+

] [
I ]

2
 = (5.10

-3
) (5.10

-3
)

2
 = 125 . 10

-9
 

Như vậy, [Pb
2+

] [
I ]

2
 > 

2PbIT nên có kết tủa PbI2 

 Muốn hoà tan một chất điện li ít tan phải làm cho tích số nồng độ ion của nó 

nhỏ hơn tích số tan. 

Ví dụ 2: Nếu pha loãng dung dịch KI 0,01M 100 lần với dung dịch Pb(NO3)2 

0,01M như trên có kết quả không ? 

Giải: Khi pha loãng KI ra 100 lần, nồng độ = 
100

01,0
]I[ 

 = 10
-4

. Khi trộn hai 

dung dịch với thể tích bằng nhau, nồng độ các ion trong hỗn hợp là: 

 [Pb
2+

] = 
2

01,0
 = 0,005 = 5 . 10

-3
 mol/l 

 
2

0001,0
]I[ 

 = 5 . 10
-5

 mol/l 

Tích số nồng độ các ion trong dung dịch là: 

 [Pb
2+

] [
I ]

2
 = (5.10

-3
) (5.10

-5
)

2
 = 125 . 10

-13
 

Như vậy, [Pb
2+

] [
I ]

2
 < 

2PbIT nên không có kết tủa PbI2 

 

5.5. Dung dịch keo 

5.5.1. Những tính chất cơ bản của dung dịch keo 

a. Khái niệm dung dịch keo 

Ở phần trên ta đã biết dung dịch keo có kích thước các phần tử phân tán trong 

khoảng 1  10nm. Đó là những tập hợp phân tử hay những đại phân tử (protit, lipit, 

gluxit) có thể đi qua giấy lọc  thường nhưng bị giữ bởi những vật liệu siêu lọc 
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(xenlophan, pecganen ...), không tự sa lắng và không nhìn thấy được bằng kính hiển vi 

quang học. 

b. Khả năng hoạt động bề mặt của dung dịch keo 

Các nguyên tử hay phân tử nằm trong lòng chất bị hút đồng đều ở mọi phía, 

trong khi các phân tử trên bề mặt bị hút bởi các phân tử bên trong. Hiện tượng này tạo 

nên sức căng bề mặt hay năng lượng bề mặt. Các hệ keo, do có độ phân tán cao nên có 

diện tích bề mặt lớn và do đó có năng lượng bề mặt lớn. 

Tính hoạt động bề mặt quyết định tính bám dính của các loại keo dán, tính tẩy 

rửa của xà phòng và chất tẩy rửa tổng hợp, điện tích của hạt keo và nhiều hiện tượng 

khác. 

c. Hiện tượng Tinđan 

Chiếu chùm tia sáng vào dung dịch keo ta thấy xuất hiện vùng ánh sáng mờ đục 

trong dung dịch có dạng hình nón. Đó là hiện tượng Tinđan. 

 

 

 S 

 

 

 

Hình 5.1. Thí nghiệm hiện tượng tin đan 

Nguyên nhân của hiện tượng Tinđan là do các hạt keo có kích thước lớn hơn 

nhiều so với kích thước phân tử. Khi chiếu sáng các hạt keo sẽ khuyếch tán ánh sáng 

đi mọi phương. Lúc này hạt keo trở thành nguồn sáng thứ cấp. Hiện tượng Tinđan 

được dùng để nhận biết dung dịch keo. Trong thực tế, hiện tượng Tinđan quan sát 

được khi chiếu đèn pha lên bầu trời có sương mù hay chiếu chùm tia sáng vào căn 

phòng có bụi hay khói. 

5.5.2. Cấu tạo của hạt keo 

Hạt keo cấu tạo rất phức tạp. Ở giữa có nhân keo gồm hàng trăm hoặc hàng 

nghìn phân tử. Bề mặt riêng của nhân keo rất lớn nên nhân keo có khả năng hấp phụ 

mạnh và hấp phụ chọn lọc những ion có trong thành phần nhân keo ... Tuỳ theo loại 

ion hấp phụ sẽ thu được keo âm hoặc keo dương. Khi đó nhân keo và lớp ion bề sát 
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mang điện và hút những ion ngược dấu bao quanh (sinh ra lớp đối ion) tạo thành hạt 

keo. Hạt keo còn hút những ion ngược dấu ở xa hơn (sinh ra lớp khuyếch tán) tạo ra 

misen keo. Misen keo trung hoà điện. 

Ví dụ, phản ứng trao đổi giữa hai dung dịch: 

 AgNO3 + NaCl   NaCl  + NaNO3 

Tập hợp nhiều phân tử AgCl tạo thành nhân keo. Nếu dung dịch dư ion Ag
+
 sẽ 

tạo thành hạt keo dương: 

  m[AgCl] nAg
+
 (n - x) 



3NO 
+x

 x


3NO  

  nhân keo    lớp hấp phụ 

    hạt keo 

        misen keo 

 Nếu nồng độ NaCl lớn hơn nồng độ AgNO3 sẽ thu được keo âm có cấu trúc 

misen keo:    m[AgCl] n
Cl (n - x) Na

+
 

-x
 xNa

+
 

5.5.3. Vai trò của các dung dịch keo 

Trạng thái keo của vật chất rất đa dạng và rất phong phú. 

Những thành phần chính của cơ thể như máu, dịch tế bào, các cơ, xương, da, 

tóc đều chứa chất keo. 

Hầu như tất cả các thực phẩm và các hợp phần của chúng (chất béo, protein, 

gluxit) là các chất keo. Những thành phần chính của cơ thể như máu, dịch tế bào, các 

cơ, xương, da, tóc ... đều chứa các chất keo. Do đó, việc nghiên cứu sinh hoá liên quan 

chặt chẽ với việc nghiên cứu các chất ở trạng thái keo. 

Khói, sương mù, không khí bị ô nhiễm, nước tự nhiên, nước thải ... những hiện 

tượng gắn liền với môi trường sống cũng liên quan đến tính chất vật lí và hoá học của 

hệ keo. 

Nên lưu ý rằng màu sắc đẹp đẽ của nhiều đá quý được tạo nên bởi trạng thái 

keo của một số kim loại và các chất màu trong các tinh thể trong suốt được tạo thành 

trong thiên nhiên.  Keo dán, xà phòng, chất tẩy rửa tổng hợp ... đều tạo thành những hệ 

keo. 

Như vậy, việc nghiên cứu các hệ keo là có ý nghĩa cả về phương diện khoa học 

cũng như về phương diện thực tiễn. 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

1. Lý thuyết 

5.1. Độ hòa tan của một chất phụ thuộc vào những yếu tố nào?Thế nào là dung dịch 

bão hòa và dung dịch chưa bão hòa? 

5.2. Nhiệt độ sôi, nhiệt độ đông đặc và áp suất hơi bão hòa của dung dịch loãng chứa 

chất tan không điện li, không bay hơi khác dung môi nguyên chất như thế nào? 

5.3. Tại sao nói thuyết axit- bazơ của  Brosned - Lowry tổng quát hơn thuyết axit- 

bazơ của Arrhenius? Cho ví dụ? 

5.4. Sự thủy phân của muối là gì? Những muối nào bị thủy phân là ? Cho ví dụ? Cách 

tránh thủy phân của các muối? Công thức tính pH của các muối? 

5.5. Biết tích số hòa tan của chất điện li ít tan có thể tính được độ hòa tan của nó 

không? Mối liên hệ đó như thế nào? 

5.6. Chọn phát biểu đúng: 

 250ml dung dịch chứa 3g đường có áp suất thẩm thấu 0,82 atm ở khối 12
0
C. 

Khối lượng phân tử của đường là: 

  A. 171  B. 34,2  C. 17,1      D. 342 

5.7. Chọn phát biểu đúng: 

 Hoà tan 6g một chất tan không điện li X vào 50ml nước, nhiệt độ đông đặc của 

dung dịch là - 3,72
0
C, hằng số nghiệm lạnh của nước là 1,86. 

 Khối lượng phân tử của X là: 

 A. 50   B. 60   C. 70   D. 80 

5.8. Một axit yếu có hằng số điện li K = 10
-5

. Tính độ điện li  khi nồng độ của axit là 

10
-1

 mol/l. 

 A. 0,001  B. 0,01  C. 0,1   D. 1 

5.9. Độ điện li 3 dung dịch: CH3COOH 0,1M ; CH3COOH 0,001M và HCl được xếp 

tăng dần theo dãy sau: 

 A. CH3COOH 0,1M < CH3COOH 0,001M < HCl 

 B. CH3COOH 0,001M < CH3COOH 0,1M < HCl 

 C. HCl < CH3COOH 0,1M < CH3COOH 0,001M 

 D. CH3COOH 0,001M < HCl < CH3COOH 0,1M 

5.10. Chọn phát biểu sai: 
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Trong các tiểu phân NH4
+
, CO3

2-
,



3HCO , H2O, Na
+  

theo thuyết Brosned: 

A. Axit là tiểu phân: NH4
+
 

B. Bazơ là tiểu phân: CO3
2-

 

C. Trung tính là tiểu phân: Na
+
 

D. Lưỡng tính là tiểu phân: H2O 

5.11. Chọn phát biểu đúng: 

 Một dung dịch có [H
+
] bằng 0,01 mol/l, pH và [

OH ] của dung dịch này bằng: 

 A. pH = 3 ; [
OH ] = 10

-10
 M 

 B. pH = 2 ; [
OH ] = 10

-11
 M 

        C. pH = 2 ; [
OH ] = 10

-10
 M 

 D. pH = 3 ; [
OH ] = 10

-11
 M 

5.12. Chọn phát biểu đúng: 

 Độ tan S của BaSO4 ở 20
0
C là 1 . 10

-5
 mol 

Vậy tích số tan của BaSO4 tại nhiệt độ đó: 

A. 10
-8

                     B. 10
-9

              C. 10
-10

                 D. 10
-11

 

 

2. Tính áp suất hơi bão hòa, nhiệt độ sôi, nhiệt độ đông đặc của dung dịch loãng 

chứa chất tan không bay hơi, không điện li    

5. 13.  Ở 28
0
C, áp suất hơi nước là 28,35 mmHg. Tính áp suất hơi của dung dịch    tạo 

thành khi hoà tan 68g đường saccarozơ  C12H22O11 trong 1000g nước, tại nhiệt độ trên. 

 ĐS: 28,24 mmHg. 

5.14. Áp suất hơi nước bão hoà ở 70
0
C bằng 233,8 mgHg. Ở cùng nhiệt độ này áp suất 

hơi của dung dịch chứa 12g chất tan trong 270g nước là 230,68 mgHg. Xác định khối 

lượng phân tử của chất tan. 

 ĐS: M = 60 

5.15. Khi hoà tàn 4,6g một chất không điện li vào 250ml nước thu được một dung dịch 

có nhiệt độ sôi là 100,104
0
C. Xác định khối lượng phân tử của chất đó. Biết )O2H(sK  = 

0,52 

 ĐS: M = 92 
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5.16. Xác định nhiệt độ đông đặc và nhiệt độ sôi của dung dịch đường C12H22O11, nồng 

độ 5%. Biết Kđ và Ks của nước là 1,86 và 0,52. 

 ĐS: tđ = - 0,286
0
C 

5.17. Khi hoà tan 3,24g lưu huỳnh vào 40g benzen nhiệt độ sôi của dung dịch của 

dung dịch tăng lên 0,81
0
C. Tính xem trong dung dịch này, một phân tử lưu huỳnh 

gồm mấy nguyên tử. Cho Ks = 2,53 

ĐS: S8 

5.18. Một dung dịch chứa 17,1g chất tan không bay hơi, không điện li trong 500g nước 

đông đặc ở - 0,186
0
C. Tính phân tử khối của chất tan và nhiệt độ sôi của dung dịch. 

Cho Kđ )O2H(
= 1,86 ; K

)O2H(s
 = 0,52 

 ĐS: M = 342 ; ts
0
 = 100,052

0
C 

5.19. Trong 1 lít dung dịch phải có bao nhiêu gam glucozơ C12H22O11 để cho áp suất 

thẩm thấu của nó bằng áp suất thẩm thấu của dung dịch chứa 3gam anđehit focmic 

HCHO trong 1 lít nước ở cùng nhiệt độ. 

ĐS: 18g  

5.20. Áp suất thẩm thấu một dung dịch chứa 0,66g ure trong 250ml dung dịch ở 33
0
C 

là 836 mmHg. Xác định phân tử khối của ure. 

ĐS: M = 60,22 

 

3. Tính nồng độ ion, pH, độ tan, tích số tan 

5.21. Tính pH của các dung dịch sau: 

 1. Dung dịch HNO2 0,2M ;  = 4% 

 2. Dung dịch NH3 0,01M ; pKb = 9,25 

 3. Dung dịch NH4Cl 0,1M ; pKb = 9,25 

 4. Dung dịch CH3COONa 0,1M ; COOH
3

CHK  = 1,7 . 10
-5 

 
5. Dung dịch CH3COOH 0,1M ; COOH

3
CHK  = 1,7 . 10

-5
 

ĐS: 1. pH = 2,097  ;           2. pH = 8,375    ;     3. pH = 2,875  

4. pH = 8,8785 ;           5. pH = 2,885 

5.22. Xác định nồng độ [H
+
] và [

OH ] trong các trường hợp sau: 

 1. Dung dịch có pH = 4,5 
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2. Dung dịch có pH = 8,7 

ĐS:  1. [H
+
] = 3,2 . 10

-4 
M ; [

OH ] = 3,2 . 10
-11

 M 

              2. [H
+
] = 5. 10

-8 
M ; [

OH ] = 2 . 10
-5

 M 

5.23. Xác định hằng số điện li của axit HX, biết rằng trong 1 lít dung dịch đó có chứa 

0,1 mol HX và 0,1 mol muối NaX. Dung dịch đó có pH  3,398. Giả thiết NaX điện li 

hoàn toàn. 

 ĐS: Ka = 4 .10
-14

 

5.24. Trong dung dịch nồng độ 0,1M, độ điện li của axit axetic bằng 1,32%. Ở nồng độ 

nào của dung dịch để độ điện li của nó bằng 90%. 

 ĐS: C = 2,15 . 10
-6

M 

5.25. Ở 35
0
C, axit cloaxetic CH2ClCOOH 0,5M có hằng số điện li là 1,4 .10

-3
. Hãy 

tính: 

 1. Độ điện li của dung dịch CH2ClCOOH 0,5M. 

2. pH của dung dịch. 

ĐS: 1.  = 5,18 . 10
-2

 ; 2. pH = 1,59 

5.26. Độ tan của PbI2 ở 18
0
C bằng 1,5 . 10

-3
 mol/l. Hãy tính: 

 1. Nồng độ của ion  [Pb
2+

] và [
I ] ở 18

0
C. 

2. Tích số tan của PbI2 

3. Khi thêm KI vào độ tan của PbI2 tăng hay giảm. Tại sao ? 

ĐS: 1. [Pb
2+

] = 1,5 . 10
-3

 ; [
I ] = 3 . 10

-3
 ; 2. T = 1,35 . 10

-8
 

5.27. Trộn 10ml dung dịch AgNO3 0,01M với 40ml dung dịch NaCl 0,02M. Phản ứng 

có tạo thành kết tủa không ? Cho TAgCl = 1,8 . 10
-10

. 

 ĐS: Có tạo thành kết tủa 

 

4. Bài tập tổng hợp: 

5.28. Cho tích số tan của FeS  ở 25
o
C là 4.10

-20
. 

       1. Tính độ hoà tan của FeS ở nhiệt độ này? 

       2. Nếu thêm 0,1mol Fe
2+

 vào 1(lít) dung dịch bão hoà FeS ở cùng nhiệt độ thì độ 

hoà tan của FeS giảm bao nhiêu lần? Biết TFeS không đổi. 

       ĐS: s = 2.10
-10

 (mol/l); giảm 5 lần  
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5.29. Tính pH của các dung dịch sau:  

     1. KCN 0,1M có Ka = 10
- 6

 ;  

     2. CH3COOH 10
-2

M có  = 1,34%; 

     3.  NH3 0,01M có pKa = 9,23;  

     ĐS: 1. 9,5;         2. 3,87;         3. 10,615;    

5.30. Cho dung dịch NH3 0,01M có Kb = 10
-5

 

    1. Tính pH của dung dịch? 

    2. Nếu thêm vào 1(lít) dung dịch NH3 0,01M một lượng 0,1mol NH4Cl thì pH của 

dung dịch là bao nhiêu? Coi thể tích dung dịch không biến đổi. 

     ĐS:   1. 10,5;              2. 8;  

5.31. Cho biết tính chất môi trường (là axit, bazơ hay trung tính) của các dung dịch 

muối sau:FeCl3; Na2CO3; (NH4)2SO4 ; NaCl 

      Giải thích bằng phương pháp hoá học (nếu có). Nếu đung nóng các dung dịch trên 

thì pH của môi trường thay đổi thế nào ? Biết rằng muối nào thuỷ phân được đều thu 

nhiệt. 

5.32. Khi pha loãng các dung dịch FeCl3, Al2(SO4)3 và SnCl2 thì thấy xuất hiện kết tủa. 

Giải thích nguyên nhân. Muốn tránh tạo thành kết tủa ta phải làm thế nào? 

 

 

 

 

 



 

Trang 146/229 

 

CHƢƠNG 6. ĐIỆN HÓA HỌC 

 

6.1. Phản ứng oxi hoá - Khử 

6.1.1.  Một số khái niệm 

a. Số oxi hoá 

          Số oxi hoá của một nguyên tố trong hợp chất là điện tích của nguyên tố đó trong 

phân tử của hợp chất, giả thiết rằng các liên kết trong phân tử đều là liên kết ion. 

         Từ khái niệm trên, người ta quy ước về cách tính oxi hoá như sau: 

- Các nguyên tố ở trạng thái tự do thì số oxi hoá của chúng bằng không. Ví dụ: 

Số oxi hoá của Na, Ca, Zn bằng không, số oxi hoá của O2, O3 bằng không. 

- Đối với các hợp chất ion thì số oxi hoá của nguyên tố bằng điện tích của ion 

đó. Ví dụ: Trong hợp chất CaCl2 thì số oxi hoá của Ca là +2, của Cl là -1. 

- Đối với các hợp chất cộng hoá trị thì số oxi hoá của các nguyên tố bằng điện 

tích của các nguyên tử. Ví dụ: Trong H2O, số oxi hoá của H là +1, của O là -2, còn 

trong F2O số oxi hoá của F là -1, của O là +2. 

- Trong đa số các hợp chất ta áp dụng quy tắc sau: Tổng đại số các số oxi hoá 

của các nguyên tố trong một tiểu phân (phân tử hoặc ion phức tạp) bằng điện tích của 

tiểu phân. 

Ví dụ: Số oxi hoá Cr trong ion Cr2O7
-2

 là - 6. 

 Như vậy, khái niệm: "số oxi hoá" chỉ có tính chất hình thức, không đặc trưng 

cho trạng thái thực của nguyên tố trong phân tử nhưng vẫn có những ý nghĩa thực tế 

nhất định. 

b. Phản ứng oxi hoá khử:  

          Dựa vào sự thay đổi số oxi hoá của các nguyên tố trong các chất tham gia phản 

ứng có thể phân chia phản ứng hoá học ra thành hai loại: 

- Phản ứng trao đổi : là phản ứng trong đó không có sự thay đổi số oxi hoá của 

các nguyên tố   

-Phản ứng oxi hoá - khử: là phản ứng hoá học trong đó số oxi hoá của các 

nguyên tố bị thay đổi. 
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Trong  phản ứng oxi hoá - khử bao giờ cũng gồm hai quá trình: quá trình oxi 

hoá (sự oxi hoá) và quá trình khử (sự khử). 

          Quá trình oxi hoá một chất:  là một quá trình làm tăng số oxi hoá của các 

nguyên tố ở trong thành phần của chất đó.  

 Chất mà trong thành phần của nó có các nguyên tố tăng số oxi hoá gọi là chất 

khử. 

 Quá trình khử một chất: là quá trình làm giảm số oxi hoá của nguyên tố trong 

thành phần của chất đó. 

 Chất mà trong thành phần của nó có nguyên tố giảm số oxi hoá được gọi 

là chất  oxi hóa. 

                           Giảm số oxi hóa 

Chất oxi hóa                                      Chất khử 

                             Tăng số oxi hóa 

 Ví dụ: Đối với phản ứng: 

2MnO4
-
   +   10Cl

-
  + 16H

+
   2Mn

2+ 
 + 5Cl2 + 8H2O 

      Chất oxi hoá  Chất khử 

Quá trình oxi hoá:                10Cl
-1

  -  10e  5Cl2
0
 

Quá trình khử      :  Mn
+7

O4
-
   +    H

+
  +5e  Mn

+2
 + 4H2O        

Phản ứng tổng cộng: 

             2Mn
+7 

+   10Cl
-1

 + 16H
+
    2Mn

2+ 
 + 5Cl2 + 8H2O 

Trong mỗi phản ứng, quá trình oxi hoá và quá trình khử được gọi là hai nửa 

phản ứng. Khi cộng hai nửa phản ứng ta sẽ được phản ứng oxi hoá - khử. 

 Trong quá trình khử, chất oxi hoá chuyển thành chất khử. Ở quá trình oxi hoá, 

chất khử bị oxi hoá chuyển thành chất oxi hoá. Chất oxi hoá và chất khử của cùng một 

quá trình hợp thành một cặp oxi hoá - khử. (kí hiệu là: Ox/ Kh) 

 Ví dụ: Trong phản ứng trên có 2 cặp oxi hoá - khử là: MnO4
-
/ Mn

2+
 và  Cl2/ 2Cl

-
 

Nếu dạng oxi hoá Ox1 của một cặp (Ox/ Kh)1 oxi hoá dạng khử của cặp 

(Ox/Kh)2 người ta viết phương trình phản ứng oxi hoá - khử dạng tổng quát: 

                            Ox1 + Kh2   Kh1 + Ox2 
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 Người ta đã chứng tỏ rằng: Trong phản ứng oxi hóa- khử, sự thay đổi số oxi 

hóa của các nguyên tố xảy ra do sự chuyển các electron hoặc chuyển các nguyên tử từ 

phân tử này đến phân tử khác. 

6.1.2. Cân bằng phƣơng trình phản ứng oxi hoá - khử 

          Có nhiều phương pháp cân bằng phương trình phản ứng oxi hoá - khử, ở đây ta 

áp dụng hai phương pháp phổ biến: 

 - Phương pháp cân bằng số oxi hoá 

 - Phương pháp ion – electron 

a. Phương pháp cân bằng số oxi hoá 

Phương pháp này dựa vào quy luật là trong phản ứng hoá học, nếu nguyên tố 

này tăng số oxi hoá thì nguyên tố khác giảm số oxi hoá. Tổng đại số các độ biến thiên 

số oxi hoá trong một phản ứng bằng không. Do đó tìm được hệ số cho chất oxi hoá và 

chất khử.Tiếp đó cân bằng số nguyên tử ở hai vế sẽ tìm được đầy đủ các hệ số. 

 Ví dụ: Cân bằng phương trình phản ứng sau: 

 KMnO4 + FeSO4 + H2SO4  Mn SO4 + Fe2 (SO4)3 + K2SO4 + H2O     (a) 

 Trong phản ứng chỉ có ion Mn và Fe thay đổi số oxi hoá. Độ biến thiên số oxi 

hoá của sắt là 1 đơn vị, của Mn là 5 đơn vị. Bội số chung nhỏ nhất của của độ biến 

thiên số oxi hoá là 5 do đó hệ số KMnO4 là 1 và của FeSO4 là 5. 

1 Mn
+7

  Mn
+2

 

5 Fe
+2

   Fe
+3 

       Từ phản ứng trên ta thấy: Mn
+7

 là chất giảm số oxi hoá, Fe
+2

 tăng số oxi hoá. Do 

đó, KMnO4 là chất oxi hoá, cứ 1 mol nguyên tử Mn
+7

 thay đổi số oxi hoá đòi hỏi 5mol 

nguyên tử Fe
+2

, do đó có thể viết được phương trình: 

  Mn
+7 

+ 5 Fe
+2

  Mn
+2

 + 5 Fe
+3                                                                                   

 (b) 

 Trong phương trình (a) có hai nguyên tử Fe nên ta phải nhân đôi các hệ số của 

các chất trong phương trình (b) 

  2Mn
+7 

+ 10Fe
+2

  2Mn
+2

 + 10Fe
+3 

 Điền hệ số vào phương trình (a) ta được: 

 2KMnO4 + 10FeSO4 + H2SO4  2Mn SO4 + 5Fe2 (SO4)3 + K2SO4 + H2O 

 Tiếp theo tìm hệ số còn lại bằng cách cân bằng các nguyên tử của các nguyên tố 

khác và cuối cùng là cân bằng các nguyên tử hiđro và oxi. 
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         2KMnO4 + 10FeSO4 + 8H2SO4  2Mn SO4 + 5Fe2 (SO4)3 + K2SO4 + 8H2O 

          Như thế, phương pháp cân bằng số oxi hoá về căn bản giống phương pháp thăng 

bằng electron. 

b.  Phương pháp ion - electron 

 Phương pháp này dựa trên việc  lập những phương trình riêng của các quá trình 

khử và quá trình oxi hoá, sau đó cộng chúng lại ta được phương trình phản ứng oxi 

hoá - khử. Muốn vậy cần lập sơ đồ ion của phản ứng theo quy tắc: Viết các chất điện li 

dưới dạng ion, các chất điện li yếu, các chất khí hoặc chất kết tủa dưới dạng phân tử. 

Các ion không thay đổi trong quá trình phản ứng không được đưa vào sơ đồ ion. 

 Ví dụ: Cân bằng phương trình phản ứng:  

                KMnO4 + HCl   MnCl2
 
 + Cl2 + KCl + 8H2O  

 Sơ đồ ion của phản ứng: 

                MnO4
-
 +  Cl

-
+  H

+ 
   Mn

2+ 
 + Cl2 + H2O 

 Phương trình phản ứng riêng của quá trình oxi hoá ion Cl
-
 là: 

                 2Cl
-
  Cl2 + 2e 

 Để lập phương trình riêng của quá trình khử ion MnO4
- 
thành ion Mn

2+
 ta cần 

thêm ion H
+
 để liên kết với oxi tạo thành nước và để cân bằng điện tích, ta phải cộng 

thêm 5 electron vào vế trái của phương trình: 

                 MnO4
-
    +8H

+
 + 5e   Mn

2+ 
 + 4H2O 

 Để tìm các hệ số chính của phương trình tổng cộng cần phải nhân những 

phương trình riêng với các hệ số sao cho tổng số electron chất khử mất đi phải bằng 

tổng electron mà chất oxi hoá thu vào. 

 5                    2Cl
-
     Cl2 + 2e 

2 MnO4
-
 + 8H

+
 + 5e  Mn

+2
 + 4H2O 

 2MnO4
- 
 +  10Cl

-   
+ 16H

+
  2Mn

2+ 
 + 5Cl2+ 8H2O 

 Cuối cùng ta cân bằng các nguyên tử không tham gia vào quá trình oxi hoá và 

quá trình khử như ion K
+
 và Cl

-
 ta được: 

           2KMnO4 + 16HCl   2MnCl2
 
 + 5Cl2+ 2KCl + 8H2O 
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 Cân bằng phương trình oxi hoá - khử theo phương pháp ion - electron ưu việt là 

không cần biết chính xác số oxi hoá của các nguyên tố, phản ánh đầy đủ hơn, rõ ràng 

hơn điều kiện xảy ra phản ứng oxi hoá - khử. 

         Tuy nhiên, phương pháp này bị hạn chế là chỉ áp dụng được cho quá trình oxi 

hoá khử của các ion. 

 

6.2. Nguyên tắc biến hoá năng thành điện năng 

      Trong phản ứng oxi hoá - khử, thông thường electron chuyển trực tiếp từ chất khử 

sang chất oxi hoá và năng lượng của phản ứng hoá học biến thành nhiệt. 

 Ví dụ: Phản ứng: 

            Cu
2+

 + Zn   Cu + Zn
2+

               H
0

298 = - 230,12K J/ mol. 

       Nếu bằng cách nào đó ta thực hiện sự oxi hoá Zn ở một nơi và khử ion Cu
2+ 

ở một 

nơi khác và cho electron chuyển động từ Zn sang ion Cu
2+

 qua một dây dẫn nghĩa là 

cho electron chuyển động theo một dòng nhất định thì năng lượng của phản ứng hoá 

học sẽ biến thành điện năng. Đó là quá trình xảy ra trong pin. Pin Đaniel- Jacobi gồm 

 một cực là thanh kẽm  nhúng vào trong dung dịch ZnSO4 và một cực là thanh đồng 

nhúng vào dung dịch CuSO4.  

 

       

 

     

 

 

 

 

Hai dung dịch này được nối với nhau bằng một ống chứa dung dịch KCl bão 

hoà. Khi nối điện cực kẽm với điện cực đồng bằng một sợi dây dẫn ta sẽ thấy một 

dòng điện chạy từ cực đồng sang cực kẽm. 

      Trong quá trình hoạt động của pin, điện cực kẽm bị mòn dần, điện cực đồng được 

dầy thêm nghĩa là trên điện cực kẽm xảy ra sự oxi hoá kẽm. 

     Zn -   2e    = Zn
2+

 

Hình 6.1. Sơ đồ pin kẽm- đồng 
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      Trên cực đồng đã xảy ra sự khử ion Cu
2+

 

    Cu
2+

 + 2e     = Cu 

        Năng lượng của phản ứng  Cu
2+

 + Zn = Cu + Zn
2+   

đã biến thành điện năng. 

        Vậy, muốn biến hoá năng thành điện năng ta phải thực hiện sự oxi hoá ở một nơi 

và sự khử ở một nơi và cho electron chuyển từ chất khử sang chất oxi hoá qua một dây 

dẫn. Đó cũng chính là nguyên tắc hoạt động của mọi pin và acquy. 

 

6.3. Thế điện cực 

6.3.1. Các loại điện cực – thế điện cực 

a. Điện cực kim loại 

           Khi nhúng thanh kim loại M (không phải kim loại trơ và không phản ứng mạnh 

với nước) vào dung dịch muối của nó (dung dịch chứa ion M
n+

) thì giữa bề mặt kim 

loại và lớp dung dịch bao quanh nó phát sinh lớp điện tích kép dẫn đến một điện thế 

cân bằng. Điện thế này được gọi là thế điện cực kim loại 

                                              

             Hình 6.2. Lớp điện tich kép ở ranh giới kim loại và dung dịch 

Ví dụ:  nhúng thanh kim loại  Zn trong dung dịch ZnSO4.  

Điện cực kim loại được ký hiệu là M  M
n+

   

Phản ứng điện cực được viết như sau: 

        M
n+

 + ne    M 

 Khi đó trên bề mặt điện cực xuất hiện một thế điện cực EOXH/KH 

n+ n+M /M

0 n+

M /M

RT
E =E + ln[M ]

nF
     (6.1) 

 n+M /M

0E  là thế điện cực chuẩn, được xác định trong điều kiện [M
n+

] = 1M 
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b. Điện cực oxi hoá - khử 

 Điện cực oxi hoá - khử gồm một thanh kim loại trơ (Pt hay Au) hay thanh  chì 

nhúng trong dung dịch chứa cả dạng oxi hoá và dạng khử của cặp oxi hoá - khử. Hiệu 

điện thế cân bằng phát sinh giữa bề mặt điện cực trơ và lớp dung dịch bao quanh điện 

cực được gọi là thế điện cực oxi hoá - khử (thường gọi tắt là thế oxi hoá - khử). Trị số 

thế oxi hoá - khử phụ thuộc vào khả năng nhận electron của dạng oxi hoá và khả năng 

nhường electron của dạng khử, nhiệt độ, nồng độ của dạng oxi hoá và dạng khử ở 

trong dung dịch. 

         Điện cực oxi hoá - khử được kí hiệu là: Pt  Ox, Kh   

         Phản ứng điện cực được viết như sau: 

OXH   + ne      KH 

 Khi đó trên bề mặt điện cực xuất hiện một thế điện cực EOXH/KH 

OXH/KH

0
OXH/KH

[OXH]

[KH]

RT
E =E + ln

nF
     (6.2) 

 OXH/KH

0E  là thế điện cực chuẩn, được xác định trong điều kiện 
[OXH]

[KH]
= 1 

Ví dụ: Điện cực oxi hoá - khử có kí hiệu là Pt Fe
+3

, Fe
+2

  gồm một thanh platin nhúng 

trong dung dịch chứa đồng thời cả 2 ion Fe
+3

và Fe
+2

 nghĩa là chứa cặp oxi hoá - khử 

Fe
+3

/ Fe
+2

. 

 Phản ứng ở điện cực là:   Fe
+3

 + e      Fe
+2

  

 Đối với điện cực oxi hoá - khử kí hiệu là Pt  MnO4
-
, H

+
, Mn

2+
 thì phản ứng ở 

điện cực xảy ra như sau: 

MnO4
-
 + 8H

+
 + 5e   Mn

2+
 + 4H2 

c. Điện cực phi kim 

          Điện cực phi kim gồm một tấm phi kim nhúng vào dung dịch chứa ion của nó và 

hiệu điện thế cân bằng phát sinh giữa bề mặt phi kim và lớp dung dịch bao quanh phi 

kim được gọi là thế điện cực. 

 Điện cực phi kim được ký hiệu là: X X
n-

 và phản ứng ở điện cực được viết như 

sau: 

                                  X  + ne           X
n- 

 
Khi đó trên bề mặt điện cực xuất hiện một thế điện cực EOXH/KH 
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X/X

0

X/X

[ ]

[ ]

RT
E =E + ln

nF
n n n

X

X
  

     (6.3) 

 
X/X

0E n là thế điện cực chuẩn, được xác định trong điều kiện 
[ ]

[ ]n

X

X 
 = 1 

Ví dụ: Điện cực Selen được ký hiệu là Se Se
2-

  

          Phản ứng xảy ra ở điện cực như sau: Se + 2e     Se
2-

  

d. Điện cực khí 

 Điện cực khí thường gồm một thanh platin có phủ một lớp platin xốp được hấp 

thụ khí trên bề mặt và nhúng trong dung dịch chứa ion của chất khí đó. 

 Ví dụ: Điện cực hiđro 

 

              Hình 6.3. Điện cực hiđro 

Phản ứng ở điện cực như sau: 

                2H
+
   + 2e      H2 

           Khi đó trên bề mặt điện cực xuất hiện một thế điện cực EOXH/KH 

2 2

2

2
0

2H /H 2H /H

[ ]RT
E =E + ln

nF H

H

P
 



     (6.4) 

Khi áp suất của khí hiđro bằng 1at, nhiệt độ 298K, nồng độ H
+
 trong dung dịch 

bằng 1mol/ lít ta được điện cực hiđro chuẩn. Thế điện cực hiđro được quy ước bằng 0. 

2

0

2H /H
E  =0V 
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6.3.2. Thế điện cực chuẩn 

 Hiệu điện thế cân bằng xảy ra ở các điện cực (hay được gọi là thế điện cực)  

được biểu thị bằng Von (V). Để xác định thế điện cực chuẩn của một điện cực người ta 

thiết lập một pin gồm điện cực chuẩn cần xác định thế điện cực và điện cực hiđro rồi 

đo hiệu số điện thế lớn nhất giữa hai điện cực. Hiệu số điện thế lớn nhất này là  thế 

cực chuẩn của điện cực cần xác định hay còn gọi là thế khử chuẩn (vì thế của điện cực 

hiđro chuẩn được quy ước bằng 0,00V) Thế khử chuẩn được kí hiệu là E
o
(ox/kh). 

Thế điện cực tiêu chuẩn của điện cực nào càng nhỏ trị số đại số thì dạng khử của 

nó hoạt động càng mạnh còn dạng oxi hoá của nó hoạt động càng kém và ngược lại. 

 Ví dụ: Thế điện cực tiêu chuẩn của Na rất nhỏ (-2,714V) nên kim loại Na (dạng 

khử) hoạt động rất mạnh. 

  Na - 1e → Na
+
    rất dễ 

 Nhưng ion Na
+
 (dạng oxi hoá) thu electron rất khó 

  Na
+
 + 1e → Na 

 Cặp oxi hoá - khử nào có thế điện cực tiêu chuẩn lớn thì dạng oxi hoá của nó 

có thể oxi hoá được dạng khử của cặp có thế điện cực tiêu chuẩn nhỏ hơn. 

 Ví dụ: 

E
0

Zn2+/Zn = -0,76V;  E
0

Ag+/Ag = -0,779V 

 Ion Ag
+
 có thể oxi hoá kẽm kim loại: 

   Zn + Ag
+
  Zn

2+
 +Ag 

         Từ nhận xét này có thể suy ra: Chỉ những kim loại nào có thế điện cực tiêu chuẩn 

nhỏ hơn không mới đẩy được hiđro ra khỏi dung dịch axit loãng. 

 Ví dụ: Zn có thể đẩy được hiđro ra khỏi dung dịch axit HCl nhưng Cu không 

thể đẩy được. 

6.3.3. Các yếu tố ảnh hƣởng đến thế khử của một cặp oxi hoá - khử 

 Xét cặp oxi hoá - khử: 

             aOx   + ne       b Kh 

  
 

 

a

0

(Ox/Kh) Ox/Kh b

OxTR
E E ln

nF Kh
                                (6.5) 

 ở 25
o
C (298K): 
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 

 

a

0

Ox/Kh Ox/Kh b

Ox0.059
E E lg

n Kh
                               (6.6) 

          Công thức (6.5) là công thức Nernst biểu thị ảnh hưởng của nồng độ đến thế khử 

của một cặp oxi hoá - khử. 

          Ví dụ:  Thế khử của cặp oxi hoá - khử: 

                                Cu
2+

   +    2e      =     Cu(tt)   

                       E Cu
2+

/Cu     = E
0

Cu
2+

/ Cu     +   
0,059

2
lg[Cu

2+
] 

            Ví dụ: Thế khử của cặp oxi  hoá - khử: 

                    MnO4
-
    +   5e        +   8H3O

+
     =      Mn

2+
      +   12H2O(l) 

                2 2
4 4

8

4 30

MnO /Mn MnO /Mn 2

MnO H O0,059
E E lg

5 Mn
   

 



       
  

        

 

6.4. Chiều và hằng số cân bằng của phản ứng Oxi hoá - khử trong dung dịch nƣớc 

6.4.1. Chiều của phản ứng 

 Trong dung dịch nước, chiều của phản ứng oxi hoá - khử dựa vào thế đẳng áp - 

đẳng nhiệt G: 

  G  =    - nFE                                        (6.7) 

 Trong đó: F: Hằng số Farađay,F = 96500 C/mol. 

n: Số electron trao đổi giữa chất khử và chất oxi hoá của phản     

ứng. 

   E = EOXH - EKH 

       Để phản ứng Ox1  + Kh2    Kh1   +  Ox2  xảy ra theo chiều thuận thì G < 0 

nghĩa là: E > 0 

 Nếu phản ứng xảy ra trong điều kiện chuẩn, thì G
0
 =- nFE

0
  

với E
0
 = E

0
OXH – E

0
 KH 

 

Ví dụ 1: Phản ứng dưới đây xảy ra theo chiều nào? 

                              Zn(tt)  +  Cu
2+

  →  Zn
2+

  +  Cu(tt) 

                      E
0

Zn2+/Zn = -0,76V; E
0

Cu2+/Cu = 0,34V 
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Giải:  E =  E
0

Cu2+/Cu   -  E
0

Zn2+/Zn  = 1,1 (V) > 0 

          G
0
 <  0  phản ứng xảy ra theo chiều thuận. 

         Ví dụ 2: Phản ứng dưới đây xảy ra theo chiều nào ở điều kiện chuẩn 25
0
C? 

Cu(tt)  +  Zn
2+

  →  Cu
2+

  +  Zn(tt) 

 Giải: G
0
 = - 2 . 96500. (- 0,76 - 0,34) > 0.  

          Vậy phản ứng trên xảy ra theo chiều nghịch. 

   Chú ý: Nếu phản ứng ở điều kiện khác điều kiện chuẩn, phải dùng công thức       

(6.11). 

        Ví dụ 3: Có phản ứng sau:  

                    Fe
2+

  + Ag
+
   →    Fe

3+
  + Ag. 

         a) Cho biết chiều của phản ứng ở điều kiện chuẩn 25
0
C?  

         b) Một dung dịch có chứa Fe(NO3)30,1M ; Fe(NO3)2 0,01M; AgNO3 0,01M và 

Ag kim loại dư. Phản ứng xảy ra theo chiều nào?   

Giải: 

          a) G    =   - 1. 96500 (0,80  -   0.77)  < 0    phản ứng theo chiều thuận.    

          b)Áp dụng công thức (6.11)  

     G  = - 1. 96500 [E
0

Ag+/Ag    -  E
0

Fe3+/Fe2+ ] =  

   

  0

(Ag /Ag)

0,059
E   0,80 lg0,01 0,68V

1
     

  
 3 2

0

Fe / Fe

0,059 0,1
E 0,77 lg 0,83V

1 0,01
       

 E
0

Ag+/Ag    -  E
0

Fe3+/Fe2+   =  0,68  -  0,83 = - 0,15 V  

  G = - 96500.( - 0,15)  > 0  phản ứng xảy ra theo chiều nghịch 

6.4.2. Hằng số cân bằng của phản ứng oxi hoá - khử 

 Từ công thức: G
0

  =  - nFE
0
 =  - RTlnK           

 Kln
F

RT
  n.Eo                                     (6.8) 

 Ở 25
0
C trở thành:   

                                          
0nE

lgK=
0,059

                                         (6.9) 
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 n là số e trao đổi trong phản ứng, E
0 

= E
0

OXH – E
0

KH 

Ví dụ:  Tính hằng số cân bằng ở 25
0
C của phản ứng: 

Fe
2+

  + Ag
+
     Fe

3+
  + Ag 

 Giải:  

                  
1(0,8 0,77)

lg 0,058
0,059

K


   

               K = 3,22  

 

6.5. Pin và ăc quy 

6.5.1. Khái niệm 

 Giống nhau: Pin và acquy đều được cấu tạo từ hai điện cực có điện thế khác 

nhau, được nhúng vào một hay nhiều dung dịch chất điện li. Nếu hai cực nhúng vào 

hai dung dịch điện li khác nhau thì phải được ngăn bằng miếng xốp hay nối với nhau 

bằng cầu muối. 

 Khác nhau: Phản ứng xảy ra trong pin chỉ xảy ra theo một chiều (phóng điện) 

còn phải ứng xảy ra trong acquy có thể xảy ra theo chiều ngược lại khi có tác động của 

dòng điện bên ngoài (nạp điện). 

 Sơ đồ cấu tạo: 

 - Nếu hai cực được nhúng vào hai dung dịch điện li khác nhau: 

(+) ĐC1  dd1   dd2 ĐC2 (-) 

 Ví dụ pin Zn-Cu:   (+) Cu CuSO4 0.5M ZnSO4 0.1M Zn  (-) 

 - Nếu hai điện cực được nhúng vào cùng một dung dịch điện li: 

(+) ĐC1 dd  ĐC2 (-) 

 Ví dụ acquy chì: (-) Pb H2SO4 1M  PbO2 (+) 

6.5.2. Suất điện động của pin điện hoá 

a. Định nghĩa 

Suất điện động của pin là giá trị (trị tuyệt đối) của hiệu số điện lớn nhất giữa 

hai điện cực của pin. Công thức tính sức điện động của pin: 

E = E+ - E- > 0                                    (6.10) 

     E   : Sức điện động của pin, (V) 

     E+ : Thế điện cực của điện cực dương, (V) 
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     E-  : Thế điện cực của điện cực âm, (V) 

      Nếu pin được cấu tạo bởi 2 điện cực ở điều kiện chuẩn thì suất điện động là chuẩn 

và được xác định: 

E
0
 = E+

0
 - E

0
- > 0                                    (6.11) 

 Ví dụ: Đối với pin Cu - Zn, ở điều kiện tiêu chuẩn là: 

  E = 0,34 - (- 0,76) = 1,1V 

 

b. Các yếu tố ảnh hưởng đến suất điện động của pin: (Công thức Nernst) 

        Xét một pin sau:  (-)   Pt  Sn
4+

, Sn
2+ 
 Fe

2+
,
 
 Fe

3+
 Pt   (+)  

        Phản ứng xảy ra trong pin khi làm việc: 

Sn
2+

 + 2Fe
3+

   Sn
4+

 + 2Fe
2+ 

        Giả sử pin làm việc một cách thuận nghịch, nhiệt động học ở áp suất và nhiệt độ 

không đổi thì sự biến thiên thế đẳng áp G bằng công có ích lớn nhất (công điện) mà 

pin có thể thực hiện và được tính bằng biểu thức: 

            
G

G nFE E
nF


                             (6.12)     

        Trong đó: F: Hằng số Farađay,F = 96500 C/mol. 

n: số electron trao đổi giữa chất khử và chất oxi hoá của phản     

ứng trong pin. 

   E: Suất điện động của pin (V), E > 0 

        Nếu pin được cấu tạo bởi hai điện cực ở điều kiện chuẩn thì: 

   
0

0 0 0 G
G nFE E

nF


                         (6.13)          

 Suất điện động của pin được tính theo công thức: 

   

2

0

2
4 2

2 3
Sn FeTR

E E ln
nF Sn Fe 

    
    
      

                          

 Một cách tổng quát: Nếu phản ứng xảy ra trong pin như sau: 

   aA    +  bB       cC   + dD 

 A,B, C, D là những chất tan trong dung dịch (có thể dạng ion) thì 
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   

   

a b

0

c d

A BTR
E E ln

nF C D
                                   (6.14) 

 Nếu nhiệt độ T = 298K thì: 

   
   

   

a b

0

c d

A B0.059
E E lg

n C D
                                (6.15) 

 Công thức (6.8) là công thức Nernst về ảnh hưởng của nồng độ và nhiệt độ đến 

suất điện động của pin điện hoá.    

          Ví dụ: Cho pin thiết lập ở 25
o
 C.  

                             (-)    Z n  ZnSO4 0,01M  Pb(NO3) 0,001M  Pb (+) 

         Viết phương trình hóa học của các quá trình điện cực. Tính sức điện động của 

pin khi pin làm việc? Biết:  

                      E
0

Zn2+/Zn = -0,76V  
;
  E

0
Pb2+/Pb = -0,13V 

Giải 

Các quá trình điện cực:  

                      ở anot:        Zn     -    2e         Zn
2+ 

                      ở catot:       Pb
2+

      +   2e      Pb  

suy ra phản ứng trong pin là:    Zn + Pb
2+

    Zn
2+

 + Pb 

vậy E(Pb-Zn)   = E+   -   E-   = 
2

2

0 Pb

Zn

C  0,059
E lg

2 C  





  

                                                        
0,059

0,13 0,76
2

        =  0,50 (V) 

6.5.3. Giới thiệu một số loại pin và Acquy 

a. Pin mangan - kẽm (pin khô) 

 Là loại pin quen thuộc thông dụng nhất hiện nay. Catot là một lõi than chì(1), 

bao quanh là hỗn hợp MnO2 và bột than chì (4) (bột than chì làm tăng độ dẫn điện). 

Tiếp theo là lớp chất điện giải ở dạng hỗn hợp nhão gồm: NH4Cl,  ZnCl2, H2O và tinh 

bột (3). Ngoài cùng được bao bởi anot chế tạo từ kẽm lá (2) (hình 6.4.) 
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Hình 6.4. Sơ đồ cấu tạo pin Mn-Zn 

Sơ đồ cấu tạo đơn giản của pin: 

(-) ZnNH4Cl MnO2,C (+) 

 Khi pin hoạt động, ở anot xảy ra sự oxi hoá: 

                                      Zn - 2e    Zn
2+

 

 ở catot xảy ra sự khử: 

2MnO2 + 2NH4
+
 + 2e  Mn2O3 + 2NH3 + H2O 

 Phản ứng khi pin làm việc là: 

Zn + 2MnO2 + 2NH4
+
  Zn

2+
 + Mn2O3 + 2NH3 + H2O 

Phương trình tính sức điện động của pin là: 

3
2+

2 2 3

2

2+ 2
NH0 0

pin MnO /Mn O + 2Zn /Zn
4

[H O][Zn ]PRT
E =E -E + ln

2F [NH ]
 

 Điện thế của pin là 1,5V. Pin được dùng trong rađio, đèn pin, đồ chơi. 

 Loại pin này có ưu điểm là rẻ, sạch, nhiều kích cỡ. Nhược điểm của pin là NH3  

được tạo ra có thể làm ngắt mất dòng, thời gian sống ngắn. 

b. Pin kiềm 

 Pin kiềm cũng là pin khô quan trọng. Cấu tạo cua pin cũng tương tự như pin 

mangan - kẽm, chỉ khác chất điện giải là KOH. 

 Khi pin hoạt động ở anot Zn bị oxi hoá: 

Zn + 2OH 
-
  ZnO + H2O + 2e 

 ở catot MnO2 bị khử: 

MnO2 + 2H2O + 2e  Mn(OH)2 + 2OH 
-
 

 Điện thế của pin là 1,5V. Pin kiềm cũng được sử dụng như pin mangan - 

kẽm. Ưu điểm của pin là không bị ngắt dòng, thời gian sống lâu hơn, sạch, nhiều kích 

1 

3 

3 

4 
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cỡ. Đắt hơn pin mangan - kẽm. 

c. Pin thuỷ ngân và pin bạc 

 Pin thuỷ ngân và pin bạc rất giống nhau. Cả hai đều dùng anot là kẽm trong môi 

trường bazơ và catot làm thép. Pin thuỷ ngân dùng HgO làm chất oxi hoá còn pin bạc 

dùng Ag2O. Các chất phản ứng rắn được ngăn cách với KOH bởi lớp giấy ẩm làm cầu 

muối. 

 Trong khi pin hoạt động, ở anot sảy ra sự oxi hoá: 

Zn + OH
-
  ZnO + H2O +2e 

 ở catot xảy ra sự khử: 

   - Đối với pin thuỷ ngân: HgO + H2O + 2e    Hg + 2OH 
- 

     
- Đối với pin bạc:  Ag2O  + H2O + 2e   2Ag + 2OH 

-
  

 Phản ứng tổng hợp đối với pin thuỷ ngân: 

Zn + HgO  ZnO + Hg   Epin = 1,3V 

 Phản ứng tổng hợp đối với pin bạc: 

Zn + Ag2O  ZnO + 2Ag 
+
 Epin = 1,6V 

 Pin thuỷ ngân được dùng trong đồng hồ, máy tính. Loại pin này có kích thước 

nhỏ, thải ra thuỷ ngân độc hại. 

 Pin bạc được dùng trong máy ghi hình, máy trợ tim, máy trợ thính. Pin bạc có 

kích thước nhỏ, điện thế ổn định, không độc nhưng đắt. 

d. Ăc quy chì 

  

Hình 6.5. Sơ đồ cấu tạo acquy chì 

 Anot của ăc quy được chế tạo từ các tấm lưới chì phủ kín bởi chì xốp, Catot 

Lá cực dương 

Lá cách 

Lá cực âm 

Chân cực 

Đầu cực 

vỏ 
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cũng được làm bằng tấm lưới chì nhưng lại phủ kín PbO2. Cả hai cực được nhúng 

trong dung dịch axit H2SO4 loãng. 

 Sơ đồ cấu tạo của ắc quy chì: 

(-)Pb H2SO4 PbO2(+) 

 Khi ắc quy làm việc (phóng điện), ở anot  xảy ra quá trình oxi hoá chì: 

Pb + SO4
2-

  PbSO4 + 2e 

           (Pb      Pb
2+ 

   +   2e) 

 ở catot xảy ra quá trình khử chì đioxit:  

   PbO2 +2e + H2SO4  + 2H
+
   PbSO4 + 2H2O 

                                                    (PbO2     +2e        Pb
2+

)
 

 Sơ đồ phản ứng tổng cộng: 

                                                                     phóng điện      

   Pb + PbO2 +2H2SO4                        2PbSO4 + 2H2O 

 Các electron chuyển động từ chì (ở anot) sang chì đioxit (ở catot) theo mạch 

ngoài tạo thành dòng điện, còn mạch trong (trong dung dịch H2SO4) các ion SO4
2-

 

chuyển về anot và các ion H3O
+

 chuyển về catot. 

 Suất điện động của ăc quy chì bằng 2V, khi mắc nối tiếp các ngăn ăc quy chì 

với nhau ta sẽ được các điện áp cần thiết (6V, 12V). 

 Vì các phản ứng ở mỗi điện cực đều tạo thành chất PbSO4 khó tan, kết tủa trên 

điện cực, nên cực dương và cực âm đều biến thành nhừng tấm lưới chì phủ lớp PbSO4 

xốp. Nồng độ H2SO4 giảm đi. Điện áp bị tụt xuống để ắc quy hoạt động trở lại cần 

phải nạp điện. 

 Khi nạp điện, ở các điện cực xảy ra các phản ứng ngược với phản ứng đã nêu ở 

trên: 

         ở cực âm (anot)     

                                PbSO4 + 2e + 2H
+ 
 Pb + H2SO4 

                                            (Pb
2+

 + 2e  Pb)                

 ở cực dương (catot) 

   PbSO4 +  SO4
2-

 +2 H2O  PbO2 + 2H2SO4   

         (Pb
2+

 - 2e   Pb
4+

) 

          Sơ đồ phản ứng chung là:  
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                                                               nạp điện 

                              2PbSO4 +  2 H2O                          Pb + 2H2SO4  +  PbO2  

           Quá  trình  nạp điện được tiến hành cho đến khi toàn bộ PbSO4 biến thành Pb. 

Khi đó đến lượt H
+

 bị khử. 

2H
+

 + 2e  H2 

 Và nước bị oxi hóa:   2H2O + 4e  O2 + 4H
+
  

 Bọt khí H2 và O2 thoát ra khỏi dung dịch tạo thành bột làm ăc quy sôi ở cuối 

giai đoạn nạp điện. 

 Sau khi được nạp điện, cực âm của ăc quy lại trở thành tấm Pb xốp, cực dương 

của ăc quy trở thành tấm PbO2 xốp, nồng độ H2SO4 trở về giá trị ban đầu, và ăc quy 

họat động trở lại. 

 Như vậy, ăc quy chì và pin giống nhau là đều nhờ phản ứng oxi hoá - khử ở các 

điện cực mà ta được dòng điện một chiều, nhưng ăc quy khác pin là người ta dùng 

dòng điện một chiều làm cho các phản ứng oxi hoá - khử ở các điện cực xảy ra ngược 

với chiều tự diễn biến của chúng, nghĩa là đã biến điện năng thành hoá năng.         

          Như thế, nguyên tắc hoạt động của ăc quy chì là dựa vào hai phản ứng hoá học 

sau: 

  

 

   

 Khi pin hoạt động phóng điện, xảy ra quá trình hoá năng biến thành điện năng, 

còn khi nạp điện thì ngược lại,điện năng chuyển thành hoá năng. 

 Ăc quy được sử dụng trong xe hơi, toa tàu ..... 

          Ăc quy chì có ưu điểm là cung cấp dòng điện lớn để khởi động động cơ, thắp 

sáng, chạy quạt, thời gian sống dài. 

          Tuy nhiên, có những nhược điểm sau: Do sức căng, do rung động lớp PbSO4 có 

thể bị bong ra làm mất khả năng tải, nạp. Trong quá trình nạp điện, một phần H2O bị 

điện phân thành H2 và O2, nên có thể gây nổ, làm trào H2SO4, làm mất nước cho nên 

cần bổ xung nước sau khi sử dụng một thời gian. vì vậy, ở các ăc quy hiện đại, người 

ta người ta dùng hợp kim chì có tính kìm hãm sự điện phân nước. 

 

e. Ăc quy niken - cađimi 

           phóng điện 

 Pb + PbO2 +2H2SO4                           2PbSO4 + 6H2O 

           nạp điện 
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 Ăc quy niken - cađimi gồm kim loại cađimi làm anot, Ni2O3. H2O hoặc NiOH 

là catot. Dung dịch điện li là dung dịch KOH có chứa một lượng nhỏ LiOH. 

          Khi phóng điện, ở ca tot xảy ra sự oxi hoá cađimi: 

                   Cd(r)   +  2OH 
-
    Cd(OH)2(r) +   2e 

 ở catot xảy ra sự khử NiO(OH) 

  NiO(OH)  (r) + 2H2O + 2e    Ni(OH)2 (r)+ Cd(OH)2 (r) 

          Phản ứng tổng cộng: 

                   Cd  +2H2O + 2 NiO(OH)2  → 2 Ni(OH)2(r) + Cd(OH)2(r)    Epin = 1,4V 

          Khi nạp điện xảy ra quá trình ngược lại và có phản ứng cộng: 

        2Ni(OH)2 + Cd(OH)2    2Ni(OH) + Cd + H2O 

 Ăc quy này được sử dụng trong đèn chụp ảnh, các công cụ nhỏ như khoan, 

dụng cụ cạo râu. 

f. Ăc quy liti (pin liti rắn) 

 Ăc quy liti là sự tổ hợp mới mẻ giữa anot liti với catot là oxit hoặc sunfua kim 

loại chuyển tiếp (Ví dụ: MnO2, V6O13 hoặc TiS2). Chất điện giải là một polime cho 

phép ion Li
+

 đi qua mà không cho electron đi qua. Sức điện động của pin: E = 3V. Sử 

dụng cho máy tính, đồng hồ, máy ghi hình, máy tính sách tay  

         Ưu điểm: Tỷ lệ điện lượng/ khối lượng cao. 

         Nhược điểm: Tương đối đắt, thời gian sống ngắn, điện thế biến đổi. 

g. Pin nhiên liệu 

 Pin nhiên liệu sử dụng phản ứng oxi hoá - khử để sản ra điện năng. 

 Ví dụ: Pin nhiên liệu oxi - hiđro gồm các cực điện cacbon có thấm xúc tác kim 

loại và chất điện giải Na2CO3 nóng chảy. Sức điện động của pin là 1,2V. 

Ngoài hiđro người ta còn dùng NH3, N2H4, CH4, làm nhiên liệu. 

Sử dụng: Cung cấp điện năng và nước tinh khiết trong các chuyến bay vũ trụ. 

 Ưu điểm: Sạch, nhiều pin nhiên liệu không gây ô nhiễm môi trường, tạo nguồn 

điện năng di động. Pin nhiên liệu rất hữu hiệu, nó biến khoảng 75% hoá năng thành 

điện năng trong khi động cơ ôtô chỉ biến khoảng 25% hoá năng thành năng lượng 

chuyển động xe. 

 Nhược điểm: Pin nhiên liệu không tích trữ được điện năng, nó chỉ hoạt động khi 

dòng nhiên liệu được nạp vào liên tục, điện cực nhanh hỏng. 
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  Ngoài những ăc quy kể trên, người ta nghiên cứu sản xuất các loại pin có thể 

vận hành xe hơi gia đình để giảm ô nhiễm môi trường. Ví dụ:  

 - Pin nhôm - không khí: Phản ứng tổng cộng như sau: 

  4Al + 3O2 + 6H2O   + 4OH
-
  4[ Al(OH)4]

-
        Epin = 2,7 V 

h. Pin nồng độ 

 Giả sử chúng ta có hai điện cực kim loại của cùng một kim loại nhúng trong 

dung dịch của ion kim loại đó với nồng độ khác nhau thì sức điện động của pin là: 

E = E1 - E2  = 
n

0,059
 ln 1

2

C

C
                    (6.16) 

           Như vậy, pin hoạt động do sự chênh lệch nồng độ giữa hai điện cực.Vì vậy, 

chúng được gọi là pin nồng độ. Pin nồng độ là cơ sở của phương pháp điện thế trong 

phân tích định lượng và xác định pH của các dung dịch. Các tế bào thần kinh điều 

khiển mọi hoạt động tư duy, vận động và các chức năng khác dựa theo nguyên tắc pin 

nồng độ. 

 

6.6. Điện phân 

6.6.1. Định nghĩa 

 Điện phân là quá trình oxi hoá - khử xảy ra trên bề mặt các điện cực khi có 

dòng điện một chiều chạy qua hợp chất nóng chảy hay dung dịch chất điện li. 

 Sự điện phân là quá trình biến điện năng thành hoá năng. 

6.6.2. Điện phân các chất nguyên chất nóng chảy 

 Quy tắc chung trong sự điện phân là: Tiểu phân nào dễ bị oxi hoá hơn (chất khử 

mạnh hơn) sẽ phản ứng phóng điện ở anot trước, tiểu phân nào dễ bị khử (chất oxi hóa 

mạnh hơn) sẽ phản ứng phóng điện ở catot trước. 

 Để biết chất nào dễ bị oxi hoá hoặc dễ bị khử hơn ta căn cứ vào sự biến đổi tuần 

hoàn tính chất của các nguyên tố. 

 Ví dụ1: Điện phân CaCl2 nóng chảy 

                        (-) Catot                 CaCl2              (+) Anot 

                 Mg2+ +2e Mg               2Cl-  Cl2 + 2e 

 

Ví dụ 2: Điện phân hỗn hợp muối NaBr và MgCl2 nóng chảy sẽ được những gì? Viết 
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các nửa phản ứng và phản ứng tổng cộng. 

 Giải: Ion có thể bị khử ở catot: Na
+
 và Mg

2+
 

  Ion có thể bị oxi hoá ở anot: Br 
- 
và  Cl

-
. 

   Mg có năng lượng ion hoá lớn hơn Na nên Mg
2+

 dễ bị khử hơn Na
+
 ,vì vậy: 

Mg
2+

 + 2e   Mg 

 Br có độ âm điện nhỏ hơn Cl nên Br
-
 dễ bị oxi hoá hơn Cl

-
, vì thế: 

             2Br
- 
 2Br + 2e; 2Br     Br2 

 Phương trình phản ứng tổng cộng trong bình điện phân: 

   

                
   

Nếu thực hiện tiếp quá trình điện phân, sau khi Mg
2+

 điện phân hết sẽ đến Na
+
 và sau 

khi Br
-
 hết sẽ đến Cl

-
.  

6.6.3. Điện phân dung dịch chất điện li trong nƣớc 

 Trong dung dịch chất điện li ngoài các ion của chất điện li còn có ion  H
+
 và 

OH
-
 của nước. Do đó, trong quá trình điện phân có thể có các ion của chất điện li hay 

các ion của nước bị phóng điện ở các điện cực. Quá trình nào xảy ra khi điện phân phụ 

thuộc trước hết vào điện cực chuẩn của cặp oxi hoá - khử: Dạng oxi hoá của cặp oxi 

hoá có thế khử lớn nhất sẽ bị khử ở catot và dạng khử của cặp oxi hoá  - khử nào có 

thế khử nhỏ nhất sẽ bị oxi hoá ở anot. Bên cạnh đó, các yếu tố vật liệu điện cực, mật 

độ dòng điện, thành phần dung dịch, nhiệt độ cũng ảnh hưởng  đến sự tạo thành sản 

phẩm của quá trình điện phân. 

a. Quá trình khử ở catot 

         Trong phạm vi quá trình khử ở catot ta chỉ xét trường hợp sự khử cation kim loại 

M
n+

 thành kim loại M. Để xét xem cation kim loại M
n+

 hay cation H
+
 của H2O bị khử  

ở catot ta so sánh thế khử chuẩn của hai cặp: M
n+

/ M và 2H
+
/H2.                               

         Trong môi trường trung tính  pH = 7 

                            

Nếu kim loại có EM
n+

/M  lớn hơn nhiều so với - 0,413V thì ion M
n+

 bị khử ở 

catot: 

                 M
n+

  +  ne     M 

  Điện phân 

Mg2+ + 2Br-    Mg + Br2
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Đó là trường hợp các kim loại ở vào khoảng từ thiếc và sau nó trong dãy thế 

khử chuẩn. 

 Nếu cation kim loại có EM
n+

/M  nhỏ hơn nhiều so với - 0,413V thì ion H
+
 của 

nước bị khử thành H2: 

2HOH   +   2e      H2(k)   +  OH
-
 

Đó là trường hợp của những kim loại đầu dãy thế khử chuẩn khoảng trước Mn. 

 Những ion kim loại có EM
n+

/M  gần với gía trị - 0,413V như Mn, Zn, Cr, thì 

tuỳ thuộc vào nồng độ dung dịch và điều kiện điện phân mà kim loại hay H2  thoát ra ở 

catot. 

 Ví dụ 1: Khi điện phân dung dịch KCl trong nước có màng ngăn ta thu được 

dung dịch KOH, Cl2, và H2: 

  2KCl  +  2H2O  =  2KOH  + Cl2 + H2  

          Ví dụ 2: Khi điện phân dung dịch CuSO4 trong nước ta thu được Cu,dung dịch 

H2SO4 Và O2 là. Phương trình điện phân là:  

                 CuSO4  +   H2O    Cu   +    H2SO4   +   
1

2
O2 

b. Quá trình oxi hoá ở anot 

 Ở anot, xảy ra quá trình oxi hoá anion gốc axit hoặc H2O: 

                                           2X
n-

     X2  + 2ne 

                                          2H2O    O2  + 4H
+
  + 4e 

  Thực nghiệm cho thấy ở anot là quá trình oxi hoá của anion nào phụ thuộc cặp 

có điện thế càng dễ phóng điện. 

 Giả sử, ở anot có mặt nhiều anion thì thứ tự phóng điện trước tuân theo dãy: I
-
, 

Br
-
, Cl

-
, OH

-
, NO3

-
, SO4

2-
 

 Nguyên nhân thứ tự trên do điện thế oxi hoá - khử được sắp xếp theo thứ tự:  

2 2 2 2I /2I Br /2Br Cl /2Cl O /2OH
< < < E E E E     

 Ví dụ 1: Viết sơ đồ điện phân dung dịch K2SO4 

 

 

 

 

                  2K+
  + SO4

2- 

 

 

             (-) Catot                                       (+) Anot                                                    

              (K+,H+)                                 (SO4
2-,OH-) 
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2H2O  + 2e H2+ 2OH
-
         4H2O -4e  2O2 +  4H

+ 

 Phản ứng tổng cộng:  2H2O   →
 đp 

     2H2 + O2 

          Thực chất của quá trình này là điện phân  H2O 

          Ví dụ 2: Viết sơ đồ điện phân dung dịch NaI trong nước. 

          Phương trình phản ứng điện phân: 

                   2NaI  +  2H2O   2NaOH     +   Cl2    + H2  

c. Quá trình xảy ra ở anot tan 

 Anot tan là anot mà vật liệu làm ra nó bị oxi hoá khi điện phân. Kim loại không 

trơ thường được làm điện cực. 

 Khi điện phân với anot tan bên cạnh quá trình oxi hoá anion gốc axit, nước còn 

có quá trình oxi hoá kim loại làm anot. Nếu kim loại làm anot có thế khử chuẩn nhỏ 

hơn cặp oxi hoá - khử sẽ thấy có sự oxi hoá kim loại:  

M     M
n+

   +  ne 

Ví dụ:  Điện phân dung dịch NiSO4 với anốt Ni ở pH = 7 sẽ thu được chất gì? 

     Giải:  Ở anot xảy ra sự oxi hoá niken kim loại vì thế khử của cặp Ni
2+

/Ni nhỏ hơn 

nhiều so với thế khử của cặp  O2/H2O  và cũng nhỏ hơn nhiều so với thế khử của cặp 

S2O8
2-

 / SO4
2-

: 

 

 

 

 

6.6.4. Định luật điện phân 

 Nhà bác học Faraday đã thiết lập được định luật điện phân sau đây: 

 Khối lượng chất tạo thành ở điện cực khi điện phân tỉ lệ với lượng điện đi qua 

chất điện phân và tuân theo công thức: 

                
A Q AIt

m .
n F nF

                             (6.17) 

Trong đó: m: Khối lượng chất thoát ra ở điện cực khảo sát (g); 

   A: Khối lượng mol nguyên tử của chất thoát ra ở điện cực; 

   n: Số oxi hoá của ion bị khử điện tích ở điện cực khảo sát; 

   Q: Lương điện đi qua chất điện cực (C); 

         DD  NiSO4  

 

(-) Catot      (+)Ni Anot 

Ni2+ +2e Ni       Ni    Ni2+   + 2e 
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   F: Hằng số Faraday, F = 96500C/mol; 

   I: Cường độ dòng điện (A) 

   t: Thời gian điện phân (s); 

 Ví dụ: Tính khối lượng Cu thoát ra ở catot khi cho dòng điện 5A đi qua trong 

dung dịch CuSO4 trong 1 giờ. 

          Giải:   mCu    =   
64.5.3600

2.96500
   =  5,43g 

 

6.7. Sự ăn mòn kim loại và hợp kim 

6.7.1. Khái niệm về sự ăn mòn kim loại 

Quá trình phá huỷ cấu trúc kim loại và hợp kim dưới tác dụng của môi trường 

xung quanh gọi là sự ăn mòn kim loại và hợp kim. 

a. Sự ăn mòn hoá học 

Là sự phá huỷ kim loại do tương tác trực tiếp giữa kim loại với các chất hoá học 

có trong môi trường như: O2, Cl2, SO2, các axit, ba zơ…. 

 Sự ăn mòn hoá học xảy ra ở nhiệt độ cao hơn ở mức bình thường. Các thiết bị 

lò, các chi tiết động cơ đốt trong, các tuốc bin khí, vật liệu kim loại khi nhiệt luyện 

kim…vv…đều chịu sự ăn mòn hoá học. 

b. Sự ăn mòn điện hoá học 

 Sự ăn mòn điện hoá học là sự phá huỷ kim loại hoặc hợp kim do có sự tạo 

thành các pin điện hoá vi mô. 

 Nguyên nhân của sự ăn mòn điện hoá là do kim loại không nguyên chất có chứa 

cấu tử hợp kim hoặc tạp chất kém hoạt động hơn hoặc kim loại không nguyên chất tiếp 

xúc với cấu tử khác có tính khử yếu hơn (mối hàn, mối nối vv..). Những kim loại này 

ở trong không khí ẩm hay trong môi trường nước có hoà tan chất điện li sẽ tạo thành 

những vi pin điện hoá. Kim loại bị ăn mòn đóng vai trò anot còn cấu tử hoặc tạp chất 

kia sẽ là catot của pin. 

 Ví dụ: Sự ăn mòn những đồ đồng thành rỉ màu xanh là do hai nửa phản ứng oxi 

hoá - khử:  
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 O2  +  4H
+
  + 4e  2H2O(l) 

2                   Cu(r)     Cu
2+

(aq) + 2e 

              2Cu + O2  +  4H
+
    2Cu

2+
 + 2H2O       E

0
 = 0,89V 

 Vì vậy, quá trình ăn mòn diễn ra không đáng kể trong khí quyển. Ion Cu
2+

 sinh 

ra kết hợp với các anion có mặt trong nước (HCO3
-
) tạo thành gỉ đồng màu xanh. 

c. Sự ăn mòn sinh học 

 Sự ăn mòn sinh học xảy ra ở những nơi vật liệu kim loại tiếp xúc với vật liệu 

không phải kim loại nhưng là môi trường dinh dưỡng cho các loại nấm và vi sinh vật. 

Trong quá trình sống các vi sinh vật bài tiết ra các axít hữu cơ tạo điều kiện cho sự ăn 

mòn. Sự ăn mòn đường ống trong lòng đất là trường hợp nghiêm trọng nhất của sự ăn 

mòn sinh học vì ở đó có điều kiện thuận lợi cho vi sinh vật phát triển. 

6.7.2. Các phƣơng pháp chống ăn mòn kim loại và hợp kim 

 Sự ăn mòn kim loại gây thiệt hại rất lớn về kinh tế. Khoảng 25% thép sản xuất 

ở Mỹ dùng để thay thế cho thép đã bị ăn mòn trong quá trình sử dụng. Do đó, việc 

chống ăn mòn kim loại, hợp kim là vấn đề lớn mang tính chất quốc tế đặc biệt đối với 

những nước có khí hậu nóng ẩm như nước ta. Dưới đây là một số phương pháp chống 

ăn mòn: 

a. Cách li kim loại, hợp kim với các yếu tố ăn mòn 

 Người ta phủ lên bề mặt kim loại một lớp dầu mỡ, sơn, véc ni, chất dẻo, men 

hoặc một lớp mạ (Cr, Ni, Cu, Cd, Sn, Zn, Au.. vv…) để ngăn không cho Fe tiếp xúc 

với oxi, hơi nước. 

 Ví dụ: các vật dụng gia đình, công cụ máy móc bằng thép được sơn hoặc bôi 

dầu mỡ. Sắt làm vỏ đồ hộp được mạ thiếc. Các dụng cụ cần bảo vệ tốt hơn được mạ 

bằng Cr, Ni. Nếu dùng lớp mạ kẽm (bảo vệ điện hoá) thì sắt được bảo vệ giống như 

tráng kẽm. Còn nếu dùng lớp mạ đồng, thiếc, niken thì chỉ bảo vệ cho thép không bị ăn 

mòn khi lớp mạ chưa bị thủng. Khi lớp mạ bị thủng thì sắt lại bị phá huỷ trước. Một số 

kim loại lại được phủ một lớp oxit trên bề mặt kim loại để bảo vệ. Lớp này trơ trong 

điều kiện không khí và nước ở nhiệt độ thường. 

 Ví dụ: Sắt được phủ một lớp oxit (FeO hoặc Fe3O4), nhôm được phủ một lớp 

oxit nhôm. 
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b. Phương pháp điện hoá (phương pháp bảo vệ anot) 

 Phương pháp này được dùng để bảo vệ sắt thép dùng làm đương ống, tàu thuỷ, 

xe tăng, cầu, cột điện, cột đèn..vv… 

 Vật bảo vệ thường là những tấm hợp kim của magie, nhôm hay tấm kẽm. 

Những kim loại thường hoạt động hơn sắt nên đóng vai trò anot, còn sắt (đường ống, 

tàu thuỷ…) trở thành catot. Khi sự ăn mòn điện hoá học xảy ra, anot nhôm magie hoặc 

kẽm sẽ  bị oxi hoá và bị ăn mòn. Các kim loại Mg, Al, Zn còn có ưu điểm tạo ra oxit, 

hiđroxit bám chắc trên bề mặt làm chậm quá trình ăn mòn của chính nó. 

c. Phương pháp làm thay đổi môi trường ăn mòn 

Loại oxi hoà tan trong môi trường và làm cho môi trường bớt đi axit. Để loại 

oxi, người ta thường dùng các chất khử như: Na2SO3, Na2S2O3, N2H4,  Hoặc dùng 

phương pháp gia nhiệt để làm giảm độ tan của oxi. 

Đưa thêm các chất ức chế làm giảm tốc độ ăn mòn. Tuỳ theo điều kiện môi 

trường người ta sử dụng chất ức chế khác nhau. Ví dụ: Để bảo vệ gang thép trong 

nước là các dung dịch muối, người ta dùng NaNO2. Để làm tăng tốc độ đóng rắn 

bêtông người ta thêm Ca(NO2)2. Chất này có tác dụng ức chế không gây ra sự ăn mòn 

thép trong bêtông. Ngoài các chất ức chế là các chất vô cơ, còn có chất ức chế là hợp 

chất hữu cơ thường là các amin như: Urotropin (CH2)6N4; octadecylamin (C18H37NH2); 

dioctadecylamin (C18H37 )2NH; các hợp chất dị vòng chứa nitơ: Urê, thiourê …vv… 

        Để chống ăn mòn sinh học, người ta trộn các phế phẩm có tính chống nấm, chống 

vi sinh vật vào các vật liệu dùng để cách li vật phẩm kim loại với môi trường. 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

1. Lý thuyết 

6.1. Để thiết lập một pin cần những gì? Tại sao nói pin là dụng cụ biến hóa năng thành 

điện năng? 

6.2. Suất điện động của pin là gì? Tính và đo suất điện động của pin như thế nào? Các 

yếu tố làm ảnh hưởng đến suất điện động? 

6.3. Công thức Nernst cho biết những yếu tố gì ảnh hưởng đến thế khử? Hãy viết công 

thức Nernst để tính thế khử của các cặp sau: 

          1.  Fe
3+

  +  1e   Fe
2+

  

 2. Cr2O7
2-

 + 6e + 14H
+
   2Cr

3+
 + 7H2O    

 3.  Sn
4+ 

 + 2e  Sn
2+

   

  Tra E
0
 của các cặp oxi hóa khử ở phụ lục 5 

6.4. Viết sơ đồ điện phân dung dịch các chất sau: 

 1. Dung dịch CuCl2 với điện cực than chì. 

 2.  Dung dịch CuSO4 với điện cực đồng. 

 3. Dung dịch Na2SO4 với điện cực Pt. 

 4. Dung dịch H2SO4 với điện cực than chì. 

 5. Dung dịch KOH với điện cực Pt. 

 6. Dung dịch KNO3 với điện cực Ni. 

 7. Dung dịch LiCl khi có màng ngăn và không có màng ngăn. 

6.5. Chọn phát biểu đúng cho sơ đồ nguyên tố Gavani sau:  

               Al(r) Al
3+

(dd)  Cu
2+

(dd)   Cu(r) 

        Biểu thức tính suất điện động của các nguyên tố là:  

  A.

2

3

0
Cu

Al

0,059
E E lg

6





   
  

    B.  

3

2

0
Al

Cu

0,059
E E lg

6





   
  

 

      C. 

3

2

0
Al

Cu

0,059
E E lg

2





   
  

     D. Tất cả đều sai 

  6.6. Chọn phát biểu đúng:  

         Cho thế khử chuẩn:   E
0

Fe3+/Fe2+ = 0,77 và E
0

Cu2+/Cu = 0,34 

        Phản ứng tự diễn biến theo chiều:  
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     A. 2Fe
2+

  +  Cu   2Fe
3+

  +  Cu
2+

  

     B. 2Fe
2+  

+  Cu
2+ 
  2Fe

3+  
+  Cu  

     C. 2Fe
3+  

+  Cu
2+ 
  2Fe

2+
  +  Cu 

     D. 2Fe
3+

  +  Cu   2Fe
2+

  +  Cu
2+ 

6.7.  Chọn phát biểu đúng
 

      Biết thế khử chuẩn của các nửa phản ứng: 

             I2 + 2e   2I
-
                E

0
 = 0,53V 

             Br2 + 2e  2Br
-
             E

0
 = 1,06V 

             Cl2 + 2e  2Cl
-
             E

0
 = 1,36V 

          MnO4
-
  + 8H

+
 + 5e    Mn

2+
  + 4H2O     E

0
 = 1,5V   

          Cr2O7
-
  + 14H

+
 + 6e   2Cr

3+
  + 7H2O     E

0
 = 1,33V 

           Các chất khử được xếp thành dãy: 

   A. I2 <  Br2 < Cr2O7
2- 

 < Cl2 < MnO4
-
  

   B. Cr2O7
-
 <, Cl2 < Br2 <    MnO4

-
< I2 

   C. Cr
3+ 

< Cl
-
 < Br

-
 < Mn

2+
 < I

- 

   D. Mn
2+ 

 < Cl2 <Cr
3+ 

< Br
-
 < I

-
 

 

2. Tính thế điện cực và suất điện động của pin 

6.8. Tính thế điện cực ở 25
0
C: 

 1. Cu CuSO4   khi CM(Cu
2+

) = 0,2M; E
0
(Cu

2+
/ Cu) = 0,34V 

 2. Ag AgNO3 khi CM(Ag
+
) = ,01M;  E

0 
(Ag

+
/ Ag) = 0,8V 

 3. Zn  ZnSO4   khi CM (Zn
2+

) = 0,1M; E
0
(Zn

2+
/ Zn) = - 0,76V 

          ĐS: 1. 0,3V; 2. 0,794V ; 3. - 0,789V 

6.9. Tính thế khử của các cặp: MnO4
-
/ Mn

2+
 và  Cr2O7

-
/Cr

3+
 ở pH = 0 và pH = 5, cho 

biết nồng độ của các ion = 1M, t = 25
0
C; 

           E
0
(MnO4

-
/ Mn

2+
) = 1,51V;  E

0
(Cr2O7

-
/Cr

3+
) = 1,33V 

           ĐS: 1,51V; 1,038V và 1,33V; 0,6417V 

 6.10. Cho pin thiết lập ở 25
0
C: 

  ( -) Ag dd bão hòa Ag2SO4  AgNO3 2M  Ag (+) 
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 Viết phương trình phản ứng xảy ra trong pin và tính suất điện động của pin   ở 

25
0
C  biết độ tan của Ag2SO4 trong nước nguyên chất tại nhiệt độ đó là 1,4.10

-2 
mol/l 

và E
0
(Ag

+
/ Ag) = 0,8V. 

          ĐS: E = 0,11V 

6.11. Cho pin có cấu tạo như sau: 

                         Pt, H2  NH4
+
 0,1M H3O

+
 1M H2, Pt 

áp suất của H2 ở 2 điện cực đều bằng 1atm, Ka của NH4
+
= 5,36.10

-10
, hãy tính 

suất điện động của pin ở 25
0
C? 

          ĐS: 0,303V 

6.12. Cho biết thế khử chuẩn ở 25
0
C của các cặp sau: 

                 Sn
2+

   +  2e   →  Sn là - 0,14V 

                 Sn
4+

   +   4e  →  Sn là 0,005V 

          Tính thế khử chuẩn ở 25
0
C của cặp Sn

4+
/Sn

2+
 ? 

          ĐS: 0,15V 

3. Xét chiều phản ứng và tính hằng số cân bằng 

6.13. Ở 25
0
C, Zn và Cu có phản ứng với axit HCl hay không? Tại sao Fe phản 

ứng với axit HCl chỉ cho sản phẩm là FeCl2 mà không phải là FeCl3_ 

6.14. Phản ứng sau có thể xảy ra theo chiều thuận được không? 

                    2NaCl + Fe2(SO4)3  2FeSO4 + Cl2 + Na2SO4  

Biết: E
0
(Cl2/ Cl

-
) = 1,36V; E

0
 (Fe

3+
/ Fe

2+
) = 0,77V 

6.15. 1. Tính thế oxi hoá - khử của các cặp: MnO4
-
/ Mn

2+
; Fe

3+
/ Fe

2+
 

Biết: E
0
(MnO4

-
/ Mn

2+
) = 1,51V; E

0
(Fe

3+
/ Fe

2+
) = 0,77V; CM(H

+
) = 2M; Nồng độ 

các ion khác bằng nhau và bằng 1mol/l. 

  ĐS: E
0
(MnO4

-
/ Mn

2+
) = 1,548V; E

0
(Fe

3+
/ Fe

2+
) = 0,77V 

 2. Khi trộn 2 cặp chất trên với nhau thì phản ứng xảy ra theo chiều nào? 

6.16. Hãy xác định chiều của phản ứng sau ở 25
0
C: 

 2Hg  +  2Ag
+
  Hg2

2+
 + 2Ag trong hai trường hợp: 

 1. Khi[Ag
+
] = 10

-4
M; [Hg2

2+
] = 10

-1
M; 

 2. Khi [Ag
+
] = 10

-1
M; [Hg2

2+
] = 10

-4
M; 

  Biết E
0
(Hg2

2+
/ 2Hg) = 0,79V; E

0
(Ag

+
/ Ag) = 0,8V 

6.17. Tính hằng số cân bằng của phản ứng ở 25
0
C: 
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 1. Cr2O7
2-

  + 6Fe
2+

 + 14H
+
   2Cr

3+
  + 6Fe

3+
 + 7H2O    

 2. 2Fe
3+

  + Sn
2+

    2Fe
2+

  + Sn
4+

  

Biết:E
0
(Cr2O7

2-
/2Cr

3+
) =1,33V; E

0
(Fe

3+
/ Fe

2+
) = 0,77V; E

0
(Sn

4+
/ Sn

2+
) = 0,15V 

 ĐS: 1. K = 10
56,95

; 2. K = 9,92.10
20

; 

6.18. Có 2 cặp dung dịch: 

 1. Dung dịch SnCl2 và FeCl3; 

 2. Dung dịch SnCl4 và FeCl2;  

 Cho biết phản ứng xảy ra với trường hợp nào?  

Biết E
0
 (Fe

3+
/ Fe

2+
) = 0,77V; E

0
(Sn

4+
/ Sn

2+
) = 0,15V 

 

4. Bài tập tổng hợp 

6.19. Để nghiên cứu cân bằng sau ở 25
0
C: 

                            Cu(r)    + 2Fe
3+

   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     Cu
2+

  +  2Fe
2+

 

          Người ta chuẩn bị một dung dịch gồm CuSO4 0,5M, FeSO4 0,025M, Fe2(SO4)3 

0,125M và thêm vào một ít mảnh kim loại Cu 

 Cho biết chiều của phản ứng? 

Tính hằng số cân bằng của phản ứng? 

Tính tỉ lệ [Fe
3+

]/[Fe
2+

] có giá trị tối thiểu để phản ứng đổi chiều? 

        Biết E
0
 (Fe

3+
/ Fe

2+
) = 0,77V; E

0
(Cu

2+
/ Cu) = 0,34V 

ĐS: K = 3,77.10
14

 ; [Fe
3+

]/[Fe
2+

] < 3,6.10
-8

 

6.20. Một dung dịch chứa CuSO4 0,1M; NaCl 0,2M; Cu dư và CuCl dư. 

          Chứng minh rằng xảy ra phản ứng sau ở 25
0
C: 

                         Cu   +   Cu
2+

   + 2Cl
-   
 2CuCl 

            Biết TCuCl = 10
-7

 và E
0
(Cu

2+
/ Cu

+
) = 0,15V ; E

0
(Cu

+
/ Cu) = 0,52V 

6.21. Cho pin có cấu tạo như sau ở 25
0
C: 

                    Pt  Fe
3+

 0,1M, Fe
2+

 0,2M Fe
3+

 0,2M, Fe
2+

 0,1M  Pt 

Tính G của phản ứng xảy ra trong pin? 

         Tính nồng độ của ion Fe
3+

 và Fe
2+

 ở các điện cực khi cân bằng? 

                            Biết E
0
 (Fe

3+
/ Fe

2+
) = 0,77V 

          ĐS: G = - 3472 (J); [Fe
3+

] = [Fe
2+

] = 0,15M 
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6.22. Cho pin có sơ đồ sau: (-) Cu│CuSO4 0,1M║AgNO3 0,001M│Ag (+)                              

       1. Tính suất điện động của pin ở 25
o
C? 

       2. Tính hằng số cân bằng ở điều kiện chuẩn? 

                           Biết: E
o

Ag+/Ag  = 0,80V ;  E
o

Cu2+/Cu =  0,34V; 

        ĐS: 0,3125V và  10
15,6 

6.23. Cho phản ứng sau ở 25
o
C: 

                               Cu
2+

   +  2Cr
2+

  ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   2Cr
3+

   +  Cu 

         1. Xét chiều của phản ứng ở điều kiện chuẩn? 

         2. Chiều của phản ứng có thay đổi không khi cho [Cr
3+

] = 0,01M; [Cu
2+

] = 0,1M; 

[Cr
2+

] =0,1M ?  Biết E
o

Cr3+/Cr2+  =  0,41V ; E
o

Cu2+/Cu =  0,34V; 
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CHƢƠNG 7. ĐẠI CƢƠNG VỀ CÁC CHẤT VÔ CƠ 

 

7.1. kim loại và phi kim 

7.1.1. Kim loại 

a. Đặc điểm cấu tạo của kim loại 

  Hơn ba phần tư các nguyên tố đã biết là kim loại. 

 Nguyên tử của các kim loại có số electron lớp ngoài cùng nhỏ hơn 4 (trừ bo, 

hidro, heli có bốn electron lớp ngoài cùng). Một số nguyên tử kim loại có số electron 

ngoài cùng lớn hơn ba đó là gecmani, thiếc, chì. Một số nguyên tử kim loại có năm 

electron ở lớp ngoài cùng như antimoan, bitmut và poloni có sáu electron ở lớp ngoài 

cùng. 

Liên kết hoá học trong tinh thể. 

 Dựa vào bản chất các mối liên kết hoá học trong tinh thể người ta phân biệt các 

dạng mạng lưới sau: mạng lưới ion, mạng lưới nguyên tử - mạng lưới cộng hoá trị - 

mạng lưới phân tử và mạng lưới kim loại.  

 Liên kết giữa các nguyên tử trong kim loại là liên kết kim loại, nó có bản chất 

cộng hoá trị, nhưng khác liên kết cộng hoá trị thông thường ở chỗ các electron hoá trị 

của các nguyên tử trong tinh thể thuộc sở hữu chung của toàn khối kim loại, chúng rất 

linh động. Do đặc điểm cấu tạo như trên nên kim loại có những tính chất vật lí giúp 

chúng ta phân biệt được với phi kim.  

b. Tính chất lí học chung của kim loại  

Ở nhiệt độ thường, các kim loại đều dạng chất rắn tinh thể (trừ thuỷ ngân ở thể 

lỏng). 

Nhiều kim loại có thể tồn tại ở một số dạng thù hình tuỳ theo nhiệt độ hoặc điều 

kiện kết tinh. Ví dụ: Sắt có cấu trúc tinh thể lập phương tâm khối ở nhiệt độ thấp hơn 

912
0
C (Fe - ). Từ nhiệt độ 912

0
C đến 1394

0
C sắt có cấu trúc lập phương tâm mặt 

(Fe- ). Cao hơn nhiệt độ 1394
0
C cho đến nhiệt độ nóng chảy sắt trở lại cấu trúc lập 

phương khối. 

Những tính chất lí học đặc trưng của kim loại là tính dẻo, rắn, dẫn điện và dẫn 

nhiệt tốt, có ánh kim, nhiệt độ nóng chảy và nhiệt độ sôi cao. 
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Ở trạng thái lỏng, nhiều kim loại có thể hoà tan vào nhau tạo ra hợp kim. 

c. Tính chất hoá học của kim loại  

 Tính chất hoá học đặc trưng của kim loại là tính khử 

                                M  - ne     M
n+ 

Những kim loại có tính khử mạnh nhất là các kim loại kiềm, rồi đến các kim loại 

kiềm thổ (Ba, Sr, Ca), tiếp đến là Mg, các kim loại nhóm IIIA và nhóm IIIB. Các kim 

loại có tính khử yếu là: hầu hết các kim loại nhóm B còn lại, đặc biệt là kim loại ở cuối 

các nhóm B. 

Đặc trưng cho tính khử của kim loại là thế điện cực tiêu chuẩn (E
0
) của nó. Kim 

loại càng hoạt động thì thế điện cực tiêu chuẩn của nó càng nhỏ. 

Đa số kim loại hoá hợp trực tiếp với oxi, với halogen và một số phi kim. 

Hầu hết các kim loại phản ứng với lưu huỳnh ở điều kiện khác nhau. 

Nitơ là phi kim trơ về phương diện hoá học. Ở nhiệt độ thường, hầu như chỉ có 

liti phản ứng được với nitơ. Khi đun nóng nhiều kim loại nhóm IIA, IIIA, IIIB, IVB, 

VB, VIB, VIIB, Zn…phản ứng được với nitơ. 

Ở nhiệt độ thường, các kim loại không phản ứng với cacbon. Ở nhiệt độ cao 

nhiều kim loại tác dụng được với cacbon, như kim loại các nhóm IIA, IVB, VB, VIB, 

các lantanoit, các actinoit, liti, nhôm, magie, sắt, coban, đồng… 

Ở nhiệt độ cao, một số kim loại tác dụng được với hiđro như các kim loại kiềm, 

kiềm thổ, kim loại các nhóm IIIB, VB, crom… Nhiều kim loại có khả năng hấp thụ 

hay hoà tan khí hiđro, nhưng không tạo thành hợp chất hoá học như các kim loại họ 

platin. 

Nhiều kim loại tác dụng được với nước, dung dịch axit và kiềm tạo thành khí 

hiđro. 

Để biết được một số kim loại có thể đẩy được hiđro ra khỏi nước, dung dịch axit 

hay kiềm ta căn cứ vào hai điều kiện: 

          - Thế khử chuẩn của cặp 2H
+
/H2 

          - Hợp chất của kim loại sinh ra do phản ứng không tạo thành lớp bảo vệ 

ngăn cách kim loại với chất phản ứng 
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Thế khử khuẩn ở 25
o
C của cặp 2H

+
/H2 (PH2 = 1atm) ở các môi trường khác nhau: 

          Môi trường        pH  = 0              pH = 7             pH = 14 

          E
o
2H

+
/H2               0,000                - 0,413            - 0,828 

Hầu hết các kim loại có thế khử âm đều đẩy được hiđro khỏi H2SO4 loãng, HCl, 

CH3COOH. 

Một số kim loại có thế khử chuẩn âm nhưng không phản ứng hoặc phản ứng hạn 

chế với H2SO4 loãng, HCl loãng như chì, tali vì tạo thành các hợp chất ít tan bảo vệ 

cho kim loại. 

Một số kim loại có thế khử khuẩn âm như magie, nhôm nhưng khi tác dụng với 

nước tạo thành Mg(OH)2, Al(OH)3 ít tan trên bề mặt kim loại bảo vệ cho kim loại. 

Một số kim loại tác dụng với axit sunfuric đặc và nitric đặc không giải phóng 

hiđro. H2SO4 đặc, nóng khi tác dụng với kim loại cho khí SO2. Nếu kim loại hoạt động 

thì ngoài SO2 còn tạo thành S, H2S. HNO3 đặc tác dụng với kim loại có thể tạo thành 

các sản phẩm NO2, NO, N2O, N2, NH4
+
 (cũng có thể tạo thành hỗn hợp sản phẩm) tuỳ 

thuộc vào nồng độ, độ hoạt động của kim loại. 

H2SO4 đặc nguội và đặc biệt HNO3 đặc nguội gây thụ động cho một số kim loại 

như sắt, nhôm, crom… do tạo thành lớp oxit bên ngoài bền chắc bảo vệ kim loại.  

Một số kim loại kém hoạt động như vàng, ruteni, rođi, iriđi, vonfram, niobi, 

tantan… không tác dụng được với các axit riêng biệt nhưng hoà tan trong nước cường 

toan (hỗn hợp HNO3 + HCl đặc hoặc trong hỗn hợp dung dịch HF +HNO3) 

Nhiều kim loại có thế khử chuẩn bé đẩy được kim loại có thế khử chuẩn lớn hơn 

ra khỏi dung dịch muối của nó.  

       Ví dụ: 2Zn
Zn

E 

o = - 0,736 V < 2Cu
Cu

E 

o = 0,337 V nên có phản ứng: 

                       Zn  + Cu
2+

      Zn
2+

  +  Cu 

 Oxit và hiđroxit kim loại có tính bazơ, trong đó một số có tính lưỡng tính (Al2O3, 

ZnO, Cr2O3, SeO2…). Nếu là nguyên tố đa hoá trị thì oxit và hiđroxit ứng với số oxi 

hoá cao nhất của kim loại thường có tính axit. Ví dụ: Cr2O3, Mn2O7, Cl2O7… 
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7.1.2. Phi kim 

a. Đặc điểm cấu tạo của phi kim 

 Nguyên tử của phi kim có số electron ở lớp ngoài cùng lớn hơn ba (trừ những 

trường hợp đã kể ở trên) trong bảng hệ thống tuần hoàn các phi kim ở góc bên phải. 

Hiện nay đã biết 16 phi kim trừ các khí hiếm. Các phi kim gồm hiđro và một số 

nguyên tố p. 

b. Tính chất vật lí chung 

 Ở nhiệt độ thường, phi kim có thể ở thể khí (như oxi, nitơ, clo…), ở thể lỏng dễ 

bay hơi (như brom…), ở thể rắn (như iot, photpho, lưu huỳnh…) Ở thể rắn phi kim 

không có tính dẻo, đa số không dẫn điện, nhiệt vì trong tinh thể phi kim không có 

electron chuyển động tự do. Nhiều tinh thể phi kim dễ nóng chảy, đó là những tinh thể 

phân tử (halogen). Liên kết trong tinh thể phân tử là liên kết giữa các phân tử (bởi lực 

Van de Van) rất yếu so với liên kết kim loại trong tinh thể kim loại.  

 Hiện tượng thù hình khá phổ biến ở các phi kim, như oxi có hai dạng thù hình là 

O2 và O3 (ozon). Photpho trắng, photpho đỏ, photpho đen là 3 dạng thù hình của 

photpho. Cacbon có các dạng thù hình: Kim cương, than chì, cacbon vô định hình. 

Lưu huỳnh có 2 dạng thù hình: Lưu huỳnh tà phương (S) và lưu huỳnh đơn tà (S). 

 Tính chất lí học, tính chất hoá học của các phi kim của một số chất phụ thuộc 

nhiều dạng thù hình. 

c. Tính chất hoá học chung 

  Tính chất hoá học cơ bản của phi kim là tính oxi hoá  A + ne  A
n-

 (trong đó n 

tính bằng hiệu số giữa 8 và số thứ tự nhóm của phi kim - trừ trường hợp nguyên tử phi 

kim liên kết với nhau thành “dây” như  - O – O - ;  N – N<  …               

Gặp chất oxi hoá mạnh, phi kim cũng có thể nhận electron nhưng chỉ tạo liên kết 

cộng hoá trị vì độ âm điện của phi kim lớn. Do đó, phi kim nói chung có cả tính oxi 

hoá và tính khử. Trong hợp chất, nguyên tố phi kim có thể có số oxi hoá dương và âm. 

Đặc trưng cho tính oxi hoá - khử của phi kim là thế điện cực chuẩn (E
o
) của nó. 

Thế điện cực tiêu chuẩn của phi kim càng lớn, tính oxi hoá càng mạnh. 

Ví dụ: Thế khử khuẩn của clo, brom và iot lần lượt là 1,36V; 1,07V và 0,54V nên 

clo oxi hoá được Br 
- 
, I 

-
, còn brom oxi hoá được I 

-
 . 

                     Cl2  + 2KBr     2KCl  + Br2 
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                     Cl2  + 2KI       2KCl  +  I2 

                     Br2  + 2KI       2KBr  +  I2 

Đa số phi kim kết hợp trực tiếp với kim loại tạo thành muối (halogenua, 

sunfua…), với hiđro thành chất khí hoặc chất lỏng dễ bay hơi (hiđrohalogenua, 

hiđrosunfua…), với oxi tạo thanh oxit. 

Đa số oxit phi kim có tính axit (như N2O5, SO3…) ứng với các axit (như HNO3, 

H2SO4…). Ngoài tính axit, các oxit axit còn có tính khử, tính oxi hoá hoặc cả tính oxi 

hoá và tính khử tuỳ thuộc vào số oxi hoá của phi kim trong hợp chất. 

Các hợp chất của phi kim với hiđro như H2O, NH3, HCl… đều có tính khử vì 

trong các hợp chất đó phi kim có số oxi hoá âm. Các hợp chất loại này có thể là trung 

tính, hoặc có tính bazơ hay tính axit. 

Phi kim thường là nguyên tố đa hoá trị, nên các hợp chất của nó có thể có tính 

khử, tính oxi hoá hoặc cả hai tính đó. 

 

7.2. Một vài nét về các bộ nguyên tố 

Căn cứ vào các đặc điểm cấu tạo nguyên tử của các nguyên tố, người ta chia các 

nguyên tố thành các bộ: nguyên tố bộ s, bộ p, bộ d và bộ f. 

7.2.1. Các nguyên tố bộ s 

  Các nguyên tố bộ s gồm: H, He, các nguyên tố kim loại kiềm (nhóm IA) và các 

nguyên tố kim loại kiềm thổ (IIA). He là khí trơ, H là nguyên tố s như là phi kim. Như 

thế, có thể coi bộ s gồm các nguyên tố kim loại kiềm (kí hiệu M) và kiềm thổ (kí hiệu 

M’). 

a. Đặc điểm cấu tạo vỏ electron 

 Cấu hình electron lớp vỏ nguyên tử của các nguyên tố M là ns
1
, các nguyên tố M’ 

là ns
2
. Lớp electron bên trong sát lớp vỏ là lớp electron cỉa khí hiếm. Do đó electron 

hoá trị của các nguyên tố s chỉ là 1 hoặc 2. 

b. Tính chất hoá học 

Tính chất cơ bản của nguyên tố bộ s là tính khử mạnh nên các kim loại M và M’ 

là những kim loại hoạt động mạnh, chúng là những kim loại điển hình: 

                    M  - 1e     M
+
 

                    M’ - 2e   M’
2+
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 Thế điện cực tiêu chuẩn của các kim loại M và M’ nhỏ hơn so với đa số kim loại 

đã biết. 

 Các kim loại kiềm M 

Các kim loại kiềm gồm liti (Li), natri (Na), kali (K), Rubiđi (Rb), xesi (Cs) và 

franxi (Fr). Fr là nguyên tố phóng xạ tự nhiên. 

Do có một electron hoá trị, các nguyên tử kim loại kiềm rất dễ mất một electron 

hoá trị biến thành ion dương M
+
. Chúng là những kim loại rất hoạt động. Điều đó thể 

hiện ở năng lựơng ion hoá thứ nhất rất thấp của những nguyên tử kim loại kiềm. 

Ở điều kiện thường và trong không khí khô, kim loại Li bị phủ một lớp màu xám 

gồm Li2O và Li3N, natri bị phủ lớp Na2O2 và có lẫn một ít Na2O, Kali bị phủ lớp KO2 

ở lớp ngoài và bên trong là lớp K2O, Rubiđi và xesi tự bốc cháy tạo thành RbO2, CsO2. 

Các kim loại kiềm bốc cháy trong khí clo khi có mặt hơi ẩm ở nhiệt độ thường. 

Phản ứng nổ cũng xảy ra khi nghiền kim loại kiềm với bột lưu huỳnh. 

Khi đun nóng hỗn hợp nitơ, cacbon và silic, chỉ có Li tác dụng trực tiếp tạo nên 

Li3N, LiC2 và Li6Si2. 

Khi đun nóng các kim loại kiềm với hiđro tạo nên các hiđrua ion: NaH, LiH. Các 

kim loại kiềm tương tác mạnh mẽ với nước vì có thế điện cực rất thấp: 

                     2M  + 2H2O         2MOH    +    H2 

Khi đun nóng trong khí amoniac, các kim loại kiềm dễ tạo thành amiđua. 

                     2Na   + 2NH3        2NaNH2    +  H2 

                                                   (natri amiđua) 

Các kim loại kiềm có thể thay thế H trong các axit hữu cơ tạo nên muối ion như 

natri axetat, kali benzoat. 

Các kim loại kiềm phản ứng mạnh với nước và nhiều chất trong không khí, nên 

người ta thường bảo quản chúng trong dầu hoả. 

Các oxit kim loại kiềm gồm oxit thường (M2O), peoxit M2O2 và supeoxit MO2 và 

ozonit. 

Các oxit thường của kim loại kiềm là oxit bazơ. Tất cả các oxit kim loại kiềm - trừ 

Li2O - tương tác với oxi ngay ở nhiệt độ tạo nên peoxit. 
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Các peoxit M2O2 và supeoxit MO2 đều là chất oxi mạnh. Trong số các peoxit và 

supeoxit thì quan trọng nhất đối với thực tế là natri peoxit (Na2O2). Còn trong 

supeoxit, hợp chất thường được xét kĩ là kali supeoxit (KO2). 

Ozonit là oxit có chứa ion O
3-

 ở trong mạng lưới tinh thể. Ion này có cấu tạo 

tương tự ozon nhưng thuận từ. 

 

Người ta đã biết được ozonit của kim loại kiềm như KO3, RbO3 và của ion amoni 

NH4O3. 

Hiđroxit của các kim loại kiềm MOH là những chất kiềm mạnh. 

Muối của các kim loại kiềm, người ta biết được muối kim loại kiềm của tất cả các 

axit. Phần lớn là hợp chất ion, ở dạng tinh thể. Trong dung dịch nước, hầu hết các 

muối kim loại kiềm đều phân li hoàn toàn thành ion. 

 Các kim loại kiềm thổ M' 

Các kim loại kiềm thổ gồm các nguyên tố: berili (Be), magie (Mg), canxi (Ca), 

stronti (Sr), bari (Ba) và rađi (Ra). Ra là nguyên tố phóng xạ. 

Do có hai electron hoá trị ns
2
, các nguyên tử kim loại kiềm thổ thường dễ mất hai 

electron để biến thành ion M’
2+

, nghĩa là chúng là những kim loại hoạt động và khả 

năng hoạt động tăng dần từ Be đến Ra. So với kim loại kiềm trong cùng một chu kì, 

kim loại kiềm thổ kém hoạt động hơn. 

Oxit của kim loại kiềm  thổ cũng có oxit thường M’O và peoxit M’O2. 

Các hiđroxit M'(OH)2 đều bao gồm hoàn toàn những ion kim loại và ion OH 
- 
. 

Trong dung dịch nước là những bazơ và tính bazơ đó tăng lên từ Be đến Ba. 

Các muối của kim loại kiềm thổ ở dạng tinh thể, trong dung dịch nước phân li 

hoàn toàn. 

7.2.2. Các nguyên tố bộ p 

 Bộ p gồm có các nguyên tố p có electron sau cùng điền vào obital p, chúng ở các 

nhóm IIIA, IVA, VA, VIA, VIIA và nhóm khí hiếm. Ta không xem xét các khí hiếm, 

nên trong mỗi chu kì - trừ chu kì I - đều có 5 nguyên tố từ ns
2
np

1 
đến ns

2
2p

5
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a. Đặc điểm cấu tạo vỏ electron của nguyên tử 

Lớp vỏ electron hoá trị của các nguyên tố p chưa bão hoà, nhưng lớp electron bên 

trong sát lớp đó là lớp electron giống khí hiếm hoặc lớp electron bão hoà tương đối 

bền. Do đó số electron hóa trị của nguyên tố p bằng số thứ tự nhóm của nó hoặc bằng 

tổng số electron s và p ở lớp vỏ electron hoá trị của nguyên tử . 

b. Tính chất hoá học  

Một số nguyên tố p là phi kim, vì chúng có xu hướng nhận electron để có lớp vỏ 

electron ngoài cùng bền ns
2
np

6
. Tính chất đó đặc trưng ở các nguyên tố O, N, S và các 

halogen. 

 Nhóm halogen gồm flo (F), clo (Cl), brom(Br) và iot (I) 

 Nhóm halogen ở nhóm VIIA, có 7 electron hoá trị. Trong các hợp chất, F chỉ có 

số oxi hoá là -1, các nguyên tố khác có số oxi hoá là -1, +1, +3, +5, +7. 

Các halogen là những phi kim điển hình có tính oxi hoá rất mạnh và giảm dần từ 

F đến I, nên halogen trước có thể đẩy được halogen sau ra khỏi dung dịch muối. 

Flo là phi kim hoạt động mạnh nhất, phản ứng được với hầu hết các đơn chất và 

nhiều hợp chất. Flo kết hợp với oxi tạo thành F2O. 

Các halogen hoá hợp trực tiếp với nhiều đơn chất và hợp chất, ví dụ: 

                     Cl2   +  H2      2HCl 

                     3Br2 +  Al     2AlBr3 

                3Br2   +   3Na2CO3            5NaBr  + NaBrO3  + 3CO2 

Các halogen tan ít trong nước, nhưng phản ứng một phần với nước: 

                       X2   + H2O    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     HX   +  HOX 

Các hiđrohalogenua HX dễ tan trong nước tạo thành các axit mạnh và có tính 

khử, trong đó I 
-
 có tính khử mạnh nhất. Ví dụ:  

                     8HI  + H2SO4(đ)        4I2  + H2S  +  4H2O 

Hợp chất với oxi của clo, Clo tạo ra một số oxit như Cl2O, ClO2, Cl2O7. 

Clo tạo ra các oxi axit: HOCl, HOClO, HOClO2, HOClO3. Trong dãy oxiaxit này 

tính axit và tính bền của các dung dịch axit tăng dần. Do đó axit hipoclorơ (HOCl) là 

axit yếu nhưng tính oxi hoá mạnh, còn dung dịch axit pecloric HOClO3 là axit mạnh, 

nhưng tính oxi hoá yếu. 
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Trong thực tế, người ta sử dụng tính oxi hoá mạnh của HOCl dưới dạng nước 

Javen, clorua vôi CaOCl2 để tẩy màu và sát trùng. 

 Oxi và lƣu huỳnh 

 Oxi ở nhóm VIA, là một phi kim điển hình, số oxi hoá phổ biến của oxi là -2 trong 

peoxit (như H2O2), số oxi hoá là -1, còn trong hợp chất F2O có số oxi hoá là +2. 

 Oxi có thể tác dụng trực tiếp ở nhiệt độ thường và nhất là ở nhiệt độ cao với hầu 

hết các nguyên tố trừ các halogen, khí hiếm và một số kim loại quý. 

Hiđropeoxit là chất lỏng, dễ tan nhưng dễ bị phân huỷ 

                      2H2O2      2H2O  +  O2   

Hiđro peoxit là axit yếu: 

                       H2O2    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ   H
+
   + HO2

-
         K  = 2,6.10

-12
 

Sự phân li nấc thứ 2 hầu như không xảy ra. 

H2O2 có “dây” oxi hoặc có gốc O2
2-

, nên H2O2 có cả tính oxi hoá và tính khử. Ví 

dụ:  

              H2O2  +   H2SO4   +  2KI       I2  + 2H2O  + K2SO4 

            5H2O2   + 2KMnO4   + 3H2SO4   K2SO4  + 2MnSO4  + 5O2  + 8H2O 

Lưu huỳnh S cũng ở nhóm VIA là phi kim. Lưu huỳnh là nguyên tố tương đối hoạt 

động: Ở nhiệt độ thường kém hoạt động, khi đun nóng tương tác với hầu hết các 

nguyên tố trừ khí hiếm, iốt, vàng và platin. 

Hiđrosunfua H2S có mùi đặc trưng, ít tan trong nước. Dung dịch H2S là axit hai 

lần nhưng rất yếu. H2S có tính khử. 

Anhiđrit sunfurơ SO2 dễ tan trong nước tạo thành axit sunfurơ H2SO3. Đó là axit 2 

lần nhưng rất yếu. SO2 và H2SO3 có cả tính oxi hoá và tính khử. 

Anhiđrit sunfuric SO3 tồn tại ở trạng thái hơi, khi tan vào nước tạo thành dung 

dịch Axit sunfuric là axit mạnh. 

                       H2SO4        H
+
  +  HSO4

-
 

                       HSO4
-
       H

+
  +  SO4

2-             
K    10

-2
 

H2SO4 đặc có tính oxi hoá mạnh. 

Axit pesunfuric H2S2O8 là axit mạnh và có tính oxi hóa mạnh. 
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 Nitơ và các hợp chất của nitơ 

Cấu hình lớp vỏ electron hoá trị của nguyên tử nitơ N là 2s
2
2p

3
. Nitơ là một phi 

kim, trong các hợp chất, nitơ có số oxi hoá là -3, +3 và +5. Ở nhiệt độ thường, nitơ là 

một trong những chất trơ nhất nhưng ở nhiệt độ cao nó trở nên hoạt động hơn, nhất là 

khi có xúc tác. Nguyên nhân là do ở đk thường nitơ tồn tại trạng thái phân tử gồm 2 

nguyên tử, liên kết giữa hai nguyên tử N có năng lượng rất lớn, phân tử N2 rất bền với 

nhiệt, ở 3000
o
C chưa phân huỷ rõ rệt thành nguyên tử. 

Amoniac NH3 là chất khí, dễ tan trong nước tạo ra bazơ yếu, NH3 có tính chất 

khử 

Axit nitric là axit mạnh và có tính oxi hoá mạnh. 

 Một số kim loại thuộc bộ p 

Một số nguyên tố p là kim loại vì chúng có khả năng nhường electron.  Một số 

đặc điểm quan trọng của kim loại bộ p:  

 - Một số oxit và  hiđroxit của chúng có tính chất lưỡng tính 

      - Ion có số hoá trị thấp (Sn
2+

, Pb
2+…) có tính khử, còn khi có oxi hoá cao nhất chỉ 

có tính oxi hoá  

Nhôm Al có cấu trúc lớp vỏ eletron hoá trị là 3s
1
3p

2
. 

Nhôm là kim loại hoạt động. Al tác dụng được với các phi kim, tác dụng với 

dung dịch axit (trừ HNO3, H2SO4 đặc nguội), H2O (nhưng phản ứng chậm vì tạo ra 

Al(OH)3 khó tan). Al còn phản ứng với dung dịch kiềm mạnh. 

Oxit nhôm và nhôm hiđroxit là hợp chất lưỡng tính. Đa số muối nhôm dễ tan và 

bị phân huỷ vì tính axit Al(OH)3 rất yếu.Ví dụ, dung dịch muối Al
3+

 có tính axit, ion 

Al
3+

 có thể bị thuỷ phân theo phản ứng: 

                   Al
3+

     + 2H2O     Al(OH)2
+
    + 2H

+
 

Dung dịch NaAlO2 có tính bazơ vì ion AlO2
-
 có thể bị phân huỷ như sau: 

                  AlO2
-
   + 2H2O       Al(OH)3    + OH 

-
 

Ion Al
3+

 bị thủy phân khá mạnh trong nước thành keo Al(OH)3 

 Thiếc Sn có cấu hình lớp vỏ electron hoá trị là 5s
2
5p

2
 và của chì là 6s

2
6p

2
. Cả hai 

nguyên tố đều có tính kim loại, có thế điện cực tiêu chuẩn là: 

                   E
o
Sn

2+
/Sn = - 0,14 V  và E

o
Pb

2+
/Pb = - 0,13 V. 
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Các oxit MO, MO2 và hiđroxit M(OH)2, M(OH)4 của thiếc và của chì là những 

hợp chất lưỡng tính nên dễ tan trong dung dịch axit mạnh và trong dung dịch kiềm 

mạnh. 

Các muối halogen của Sn
2+

 (như SnCl2) dễ tan và bị thuỷ phân, chúng có tính 

khử. Ví dụ:  

                       SnCl2  + 2HgCl2     SnCl4   + Hg2Cl2↓ 

Các hợp chất Sn
4+

 có tính oxi hoá rất yếu. 

Các hợp chất Pb
4+

 có tính oxi hoá mạnh. Ví dụ: 

                        PbO2 + 4HCl   PbCl2   + Cl2  +  2H2O 

Các hợp chất của Sn và Pb đều rất độc 

7.2.3. Các nguyên tố bộ d 

Bộ d gồm các nguyên tố d. Ta chỉ xét nguyên tố d ở các chu kì 4, 5, 6. Mỗi chu kì 

có 10 nguyên tố d từ nguyên tố (n-1)d
1
ns

2
 đến nguyên tố (n-1)d

10
ns

2
 – trừ nguyên tố 

Pd 4d
10

5s
0
 

a. Đặc điểm cấu tạo vỏ electron của nguyên tử 

Nguyên tử các nguyên tố d chỉ có 1 hoặc 2 electron s ở lớp ngoài cùng. Lớp sát 

lớp ngoài cùng có phân lớp d chưa bão hoà hoặc vừa mới bão hoà. Năng lượng 

electron ns và (n-1)d nêu trên gần nhau nên electron hoá trị của các nguyên tố ngoài 

các electron phân lớp ns có một số electron ở phân lớp (n-1)d. Vì vậy, hầu hết các 

nguyên tố d là nguyên tố đa hoá trị, nhiều nguyên tố có số hoá trị cao bằng số thứ tự 

nhóm, ví dụ Mn, Cr, Mo. 

b. Tính chất hoá học  

 Tính chất hoá học cơ bản của các nguyên tố bộ d là tính khử, có tính kim loại 

nhưng yếu hơn kim loại bộ s. Do đặc điểm trên nên ion các nguyên tố d có một số đặc 

điểm quan trọng: 

Ion có số hoá trị thấp (như Fe
3+

, Cr
2+

, Mn
2+…) luôn có tính khử, nhưng khi có số 

oxi hoá cao nhất (có thể ở dạng anion như MnO4
-
, Cr2O7

2-
,…) thì luôn có tính oxi hoá. 

Ion có số oxi hoá trung gian có cả tính khử và tính oxi hoá. 

Ion có khả năng tạo phức chất với nhiều phối tử khác nhau. Thường gặp các 

phức chất của Cu
2+

 và Ag
+
 với NH3, của Fe

3+
 và Fe

2+
 với ion CN

- 
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 Sắt, coban và niken 

Cấu hình vỏ electron hoá trị của nguyên tử ba nguyên tố như sau: 

                  Fe: 3d
6
4s

2
;      Co: 3d

7
4s

2
;      Ni: 3d

8
4s

2
 

Thế điện cực tiêu chuẩn của các cặp là: 

               E
o
Fe2+/Fe = - 0,44 V ; E

o
Co2+/Co = - 0,28 V; E

o
Ni2+/Ni = - 0,25 V. 

Trong các hợp chất, số oxi hoá phổ biến của 3 nguyên tố là +2; +3 nhưng có Co
3+

 

ít bền và Ni
3+

 không bền. 

Sắt, coban, niken là những kim loại tương đối hoạt động, trong đó sắt hoạt động 

hơn, nhưng nhiều phản ứng của sắt chỉ xảy ra ở nhiệt độ cao. 

Các oxit như Fe2O3, Fe3O4, CoO, Co2O3, NiO đều khó tan và có tính bazơ.  

Các hiđroxit Fe(OH)2; Co(OH)2 dễ bị không khí oxi hoá. 

                    4Fe(OH)2  + O2 + 2H2O   4Fe(OH)3↓ 

                       trắng                                     nâu 

Các hợp chất của Fe
2+ 

có tính khử mạnh. Ví dụ: 

     10FeSO4 +2KMnO4 +8H2SO4   K2SO4 +2MnSO4+ 5Fe2(SO4)3+8H2O 

Các muối Fe
3+

 dễ bị thuỷ phân: Dung dịch Fe
3+

 có tính axit, có thể do phản ứng 

thuỷ phân sau: 

              Fe
3+

   + 2H2O    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    Fe(OH)2
+
    + 2H

+
 

Các ion kim loại phân nhóm sắt rất dễ tạo thành phức chất với các phối tử khác 

nhau, ví dụ: phức kali feroxianua K4[Fe(CN)6]. 3H2O, phức K3[Fe(CN)6] 

 Mangan và một số hợp chất của mangan 

Cấu hình vỏ electron hoá trị của nguyên tử mangan là 3d
5
4s

2
. Mn ở nhóm VIIB, 

số oxi hoá cao nhất là +7 các số oxi hoá khác là +2, +3, +4. 

Mn là kim loại tương đối hoạt động. Ở dạng bột nhỏ, mangan tác dụng với nước 

giải phóng hiđro: 

                   Mn  + 2H2O       Mn(OH)2   +  H2 

Phản ứng xảy ra mãnh liệt khi trong nước có muối amoni vì Mn(OH)2 tan trong 

dung dịch muối amoni: 

                   Mn(OH)2  +  2NH4
+
       Mn

2+
  + 2NH3  + 2H2O 
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Mn tạo được các oxit: MnO, Mn2O3, MnO2, Mn2O7 theo chiều tăng số oxi hoá 

của mangan thì tính bazơ giảm dần, tính axit tăng dần. MnO và Mn2O3 là oxit bazơ, 

MnO2 là oxit lưỡng tính, Mn2O7 là oxit axit tương ứng với axit pemanganic HMnO4. 

Hợp chất của Mn
2+

 có tính khử: 

                 2Mn(OH)2  + O2    2MnO2   +  2H2O 

Ion Mn
2+

 có thể tạo phức chất với NH3 và CN 
-… 

Hợp chất của Mn
4+

 có cả tính oxi hoá và tính khử. 

Hợp chất của Mn
7+

 có tính oxi hoá mạnh. Trong hoá học dùng KMnO4 để định 

lượng chất khử như:  

2KMnO4  + 10FeSO4 + 8H2SO4   2MnO4  + K2SO4  + 5Fe2(SO4)3  + 8H2O 

 Crom và một số hợp chất của Crom 

Crom có cấu hình vỏ electron hoá trị có dạng (n-1)d
5
ns

1
 

Crom là kim loại, trong đó các hợp chất thường các số oxi hoá +3 và +6. 

Crom tạo với oxi tạo thành 3 oxit: CrO (oxit bazơ), Cr2O3 (oxit lưỡng tính), CrO3 

(oxit axit ). Tương ứng với các oxit đó là Cr(OH)2 có tính bazơ; Cr(OH)3 lưỡng tính, 

H2CrO4 là axit mạnh. 

Các hợp chất Cr
2+

 có tính khử mạnh, ví dụ: 

               4Cr(OH)2  + O2  + 2H2O    4Cr(OH)3 

Các hợp chất Cr
6+

 như K2CrO4, K2CrO7 có tính oxi hoá. Ví dụ: 

K2Cr2O7  + 6FeSO4  +7H2SO4     K2SO4  + Cr2(SO4)3 + 3Fe2(SO4)3 + 7H2O 

 Kẽm, thuỷ ngân và một số hợp chất của chúng 

Cấu hình vỏ electron hoá trị của nguyên tử kẽm (Zn) và thuỷ ngân (Hg) có dạng 

(n-1)d
10

ns
2
. Cả hai nguyên tố ở nhóm IIB. Kẽm và thuỷ ngân đều là kim loại, trong đó 

thuỷ ngân kém hoạt động (E
o
Hg2+/Hg = 0,854V). Trong các hợp chất Zn chỉ có số oxi 

hoá +2, còn Hg có số oxi hoá +1(do có “dây” - Hg - Hg- ) và +2 

Các oxit ZnO, HgO có tính bazơ. 

Hiđroxit Zn(OH)2 có tính lưỡng  tính, có khả năng tan trong NH4OH do ion Zn
2+

 

tạo phức với NH3 

Hg(OH)2 coi như không có vì nó bị phân tích thành HgO ngay khi vừa tạo thành. 

Các ion Zn
2+

 và Hg
2+

 có khả năng tạo phức chất. Ví dụ: 
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              Zn
2+

  + 4NH3    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ      [Zn(NH3)4]
2+

 

              HgI2    + 2KI          K2[HgI4] 

             (đỏ son)                      (không màu) 

Ion Hg
2+

 có tính oxi hoá, ion  Hg2
2+

 có tính khử và tính oxi hoá. Ví dụ: 

             2HgCl2   + SnCl2           SnCl4   +  Hg2Cl2 

                                                                        trắng 

             Hg2Cl2   + SnCl2(dư)    SnCl4    + 2Hg 

                                                                        đen               

             Hg2Cl2  + 2NH4OH    NH2HgCl   + Hg  +  NH4Cl  + 2H2O 

                                                      trắng              đen 

 Đồng, bạc và một số hợp chất của đồng, bạc 

Cấu hình vỏ electron hoá trị của nguyên tử đồng (Cu) và bạc (Ag) có dạng (n-

1)d
10

ns
1
. Hai nguyên tố đều ở nhóm IB. 

Đồng, bạc đều là kim loại kém hoạt động. Trong các hợp chất thường gặp Ag có 

số oxi hoá +1, Cu có số oxi hoá +1 và +2. 

Các oxit CuO, Ag2O có tính bazơ 

Cu(OH)2 khó tan, có tính bazơ 

Thực tế không có AgOH vì nó bị phân tích thành Ag2O ngay khi vừa tạo thành. 

Các ion Cu
2+

 và Ag
+
 dễ tạo phức chất. Ví dụ: 

                 Cu
2+

   +  NH4OH    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ    [Cu(NH3)4]
2+

     +  4H2O 

                                                        màu xanh đậm 

                 AgCl  + 2NH4OH   ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     [Ag(NH3)2]Cl   +  2H2O 

          Không màu 

 

7.3. Khái niệm về phức chất 

 Khi nghiên cứu các nguyên tố bộ d chúng ta đã thấy các nguyên tố bộ d có khả 

năng tạo phức chất [Zn(NH3)4]
2+

, K2[HgI4], K4[Fe(CN)6]… 

Người ta chia cấu tạo của phức chất gồm cầu nội phức chất và cầu ngoại phức 

chất. Cầu nội phức chất (còn gọi là ion phức) gồm chất tạo phức chất và phối tử được 

viết trong dấu móc vuông. Chất tạo phức thường là ion dương kim loại, đặc biệt là các 
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ion kim loại chuyển tiếp như Ag
+
, Cu

2+
, Fe

2+
, Co

3+
, Zn

2+
, Ni

2+…Phối tử có thể là ion 

âm (F 
-
, Cl 

-
, OH 

-
) hoặc phân tử (NH3, H2O). 

Các ion phức có cấu tạo như sau: 

                                                         

Điện tích của cầu nội là tổng điện tích của các ion ở trong cầu nội. 

Những ion nằm ngoài và ngược dấu với cầu nội tạo nên cầu ngoại. 

               [Zn(NH3)4]   Cl2                          K4      [Fe(CN)6] 

                 cầu nội     cầu ngoại        cầu ngoại   cầu nội 

        Số phối tử bao quanh chất tạo phức xác định số phối tử của chất tạo phức.                              

        Ví dụ: Số phối tử của ion Zn
2+

, Fe
2+

 trong hai chất phức trên là 4 và 6. Một số 

chất tạo phức có số phối tử cố định trong tất cả các phức chất, ví dụ như Cr
3+

 và Pt
4+

 

luôn luôn có số phối tử là 6. Đa số chất tạo phức có thể có số phối tử khác nhau tuỳ 

thuộc vào bản chất của phối tử và điều kiện tạo thành phức chất, ví dụ ion Ni
2+

 trong 

phức chất có thể có các số phối tử 4 và 6. 

 Trong ion phức số các phối tử vượt quá số cần thiết ứng với hoá trị cổ điển của 

nhân  trung tâm trong các hợp chất thông thường. Ví dụ: Ag
+
 có hoá trị 1, nhưng liên 

kết được hai phân tử NH3; Fe
2+

 có hoá trị 2, nhưng liên kết được 6 ion CN 
-
. Đây là 

dấu hiệu chính để nhận  biết một phức chất. 

 Người ta cũng gặp những phức chất không có cầu ngoại, như [Co(NH3)3Cl3], 

phức chất có nhiều hơn một nhân trung tâm, như [Co2(NH3)8(OH)2](NO3)2 hoặc một 

phân tử  phức chất chứa hai ion phức, như [Pt(NH3)4][PtCl4]. 

 Tên gọi của phức chất. 

 Giống với hợp chất đơn giản, tên gọi của phức chất bao gồm tên của cation và 

tên của anion. 

        Tên gọi của ion phức gồm có: số phối tử và tên phối tử là anion, số phối tử và tên 

của phối tử là phân tử trung hoà, tên của nguyên tử trung tâm và số oxi hoá. 

        Ví dụ: tên gọi của một số phức chất:   

               [Co(NH3)6]Cl3 : Hexa amincoban(III) clorua 
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                Na2[Zn(OH)4]: Natri tera hiđroxozincat 

                K4[Fe(CN)6]   : Kali hexa xianoferat(II) 

 Khi phức chất tan trong nước, phân tử của nó phân li hoàn toàn ra ion ion phức 

và cầu ngoại của phức chất. Sau đó ion phức phân li không hoàn toàn ra từng phối tử. 

Ví dụ: 

         [Ni(NH3)6]Cl2        [Ni(NH3)6]
2+

   + 2Cl 
-
 

         [Ni(NH3)6]
2+

     ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ      Ni
2+    

+ 6NH3 

  Mỗi phương trình phân li không hoàn toàn ra phối tử ứng với hằng số điện li của 

ion phức. Từ các hằng số này ta có thể biết được mức  độ phân li của ion phức trong 

dung dịch. 

 Một số phối tử là hợp chất hữu cơ có thể tạo phức chất vòng càng với ion kim 

loại. Ví dụ, etylenđiamin tạo  nên vòng 5 cạnh, còn axetylaxetom tạo nên vòng 6 cạnh: 

                                         

        Trong hoá học phân tích, người ta dùng trilon B (muối đinatri của EDTA) để định 

lượng các cation kim loại; 

        Để nhận  biết các peptit có từ hai liên kết peptit trở lên người ta cho protein tác 

dụng với Cu(OH)2 trong môi trường kiềm cho phức chất có màu xanh tím. 

        Trong y học, người ta dùng muối Na-Ca của EDTA để loại những ion kim loại 

nặng như Hg
2+

, Pb
2+

 và Cd
2+

 ra khỏi cơ thể khi bị ngộ độc bởi những kim loại đó. Điều 

đáng  chú ý là một số muối khó tan như BaSO4 có thể tan trong dung dịch trilon B. 

Tương tự như vậy, cáu cặn trong nồi hoá hơi có thể tan trong dung dịch trilon B. 
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CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

 

7.1. Nêu các tính chất vật lí và hoá học thể hiện sự khác nhau giữa kim loại và phi kim 

? 

7.2. Giải thích tại sao các kim loại kiềm có tính  khử  mạnh nhất so với các kim loại 

khác trong bảng tuần hoàn và tính chất này tăng dần từ trên xuống dưới trong 

nhóm. Lấy ví dụ minh hoạ. 

7.3. Điều kiện để một kim loại đẩy được hiđro ra khỏi axit (H2SO4 loãng, HCl) ra khỏi 

nước (ở pH = 7) là gì? Lấy ví dụ minh họa. 

7.4. Tại sao một kim loại tác dụng với H2SO4 đặc, nóng và HNO3 không cho hiđro? 

Sản phẩm của phản ứng là gì? Lấy ví dụ minh họa. 

7.5. Viết các phương trình phản ứng sau: 

         1. Fe   + Cl2                           ;          2. Fe  + HCl 

         3. Fe   + Fe
3+

                         ;          4.  Fe
2+

  + Ag
+
 

         5. Fe   + S                              ;          6.  Fe  + C 

7.6. Giải thích vì sao hiđro vừa có tính khử, vừa có tính oxi hoá. Trong hai khuynh 

hướng đó khuynh hướng nào là điển hình? 

7.7. Tại sao flo không có số oxi hoá dương trong các hợp chất và chỉ có hoá trị 1, trong 

khi đó các halogen khác lại có cả số oxi hoá dương và có các hoá trị 1, 3, 5, 7? 

7.8. 1. So sánh cấu tạo phân tử hiđrosunfua với cấu tạo phân tử nước. 

  2. Tại sao ở điều kiện thường H2S là chất khí, nhưng H2O lại là  chất lỏng? 

7.9. Điện phân hiđrua LiH nóng chảy sẽ thu được khí hiđro ở anot hay catot? Giải  

thích. 

7.10. Giải thích tại sao HF, NH3 lại có nhiệt độ nóng chảy và sôi cao bất thường và độ 

tan trong nước lớn  hơn nhiều so với  các hợp chất cùng loại trong nhóm? 

7.11. Viết các phương trình phản ứng sau: 

                  Cl2   + KBr      ........... 

                  Br2    + KI       ............ 

       Từ hai ví dụ trên hãy cho biết tính oxi hoá của Cl2, Br2, I2 và tính khử của  

       Cl 
-
, Br 

-
, I 

-
 biến đổi như thế nào trong nhóm halogen. Giải thích. 
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7.12. Tại sao khi trộn hai dung dịch Cr2(SO4)3 và Na2S không thu được Cr2S3 mà thu 

được Cr(OH)3 và H2S. 

7.13. Phản ứng: 

                      CO(k)    + H2O(k)     CO2(k)   + H2(k) 

       Ở 850
o
C có K = 1. 

   1. Tính tỉ lệ chuyển hoá của CO nếu xuất phát từ hỗn hợp đồng phân tử  của CO  

và H2O ở 850
o
C. 

   2. Nếu dùng số mol H2O gấp 99 lần số mol CO thì tỉ lệ chuyển hoá của CO là 

bao nhiêu? 

       ĐS: 1.  = 0,5;      2.  = 0,99. 

7.14. Độ hoà tan của Mg(OH)2 trong nước nguyên chất ở 25
o
C và 100

o
C lần lượt là 

8,99.10
-3

 và 4,002.10
-2

 g/l. 

 1. Tính tích số của Mg(OH)2 ở hai nhiệt độ trên. 

 2. Tính pH của dung dịch bão hoà ở 25
o
C 

ĐS:  1. TMg(OH)2 = 1,49.10
-11

 

         2. pH = 10,49 

7.15. Dung dịch bão hoà AgCl có pH = 7. Trộn 950 ml bão hoà AgCl với 50 ml dung 

dịch HCl 1M. Tính pH của dung dịch và nồng độ của Ag
+
 sau khi trộn, biết rằng 

TAgCl = 1,77.10
-10

. 

        ĐS: pH = 1,3;       s = 3,54.10
-9

 M 

 7.16. Trong số các kim loại kiềm dưới đây, kim loại nào có năng lượng ion hoá  cao 

nhất. 

         A. Cesi;                  B. Liti;                   C. Kali;                     D. Rubidi 

7.17. Cho sơ đồ sau: 

                   X  + H2SO4       FeSO4  + SO2  + H2O 

         Hãy cho biết X là chất nào trong số các chất sau đây? 

         A. Fe             B. FeS       C. FeSO3     D. cả A, B, C 

7.18. Hoà tan hoàn toàn 10 g oxit kim loại có công thức RO vào 125 ml dung dịch 

H2SO4 1M. Vậy công thức của oxit là: 

         A. MgO        B. CaO       C. FeO        D. CuO 
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PHẦN 2. THỰC HÀNH HÓA HỌC ĐẠI CƢƠNG 

  BÀI 1. BÀI MỞ ĐẦU 

 

1. Nội quy và các thao tác cơ bản 

1.1. Giới thiệu nội quy phòng thí nghiệm 

1. Những người không có nhiệm vụ không được vào phòng thí nghiệm. 

2. Vật dụng cá nhân để đúng nơi quy định. 

3. Khi vào phòng thí nghiệm phải mặc áo Blouse, đeo khẩu trang, mang găng 

tay, cột tóc gọn gàng. 

4. Không ăn uống, hút thuốc trong phòng thí nghiệm. 

5. Không sử dụng trang thiết bị trong phòng thí nghệm khi chưa được hướng 

dẫn cụ thể. 

6. Không được mang hoá chất, dụng cụ ra ngoài khi chưa được sự đồng ý của 

trưởng phòng thí nghiệm. 

7. Khi rời phòng thí nghiệm phải kiểm tra điện, nước, khoá cửa. 

8. Không đùa giỡn, gây mất trật tự trong phòng thí nghiệm gây đổ bể dụng cụ, 

hóa chất. 

9. Giữ gìn vệ sinh sạch sẽ nơi mình làm thí nghiệm và xung quanh. Tiết kiệm 

điện, nước, hóa chất. 

1.2. Quy tắc bảo hiểm khi làm thí nghiệm 

1.2.1. Thí nghiệm với chất độc 

Thí nghiệm với các khí độc phải tiến hành trong tủ hốt hoặc nơi thoáng gió, mở 

rộng cửa phòng. Khi ngửi các hoá chất, không để mũi gần miệng lọ, mà dùng tay phẩy 

nhẹ. 

1.2.2. Với các chất dễ ăn da và gây bỏng. 

Các axit đặc, kiềm đặc, photpho trắng, brom lỏng… dễ ăn da, gây bỏng nặng, 

không để rơi vào người, đặc biệt là mắt. 

Khi pha loãng H2SO4 phải đổ axit vào nước, rót chậm từng lượng nhỏ và khuấy 

đều, tuyệt đối không được đổ nước vào axit. 
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1.2.3. Với các chất dễ cháy, dễ nổ. 

Khi cần đun nóng, không đun trực tiếp mà đun cách thuỷ. 

Làm thí nghiệm với các chất dễ nổ phải thận trọng và theo đúng hướng dẫn 

trong tài liệu. 

1.2.4. Không đƣợc làm việc với nguồn nóng gần một chất lỏng dễ cháy 

Khi đun nóng chất lỏng dễ cháy, phải đun bình cách thuỷ có nhiệt độ thấp hơn 

nhiệt độ tự bốc cháy của hoá chất. 

Khi đun nóng bình, cốc thuỷ tinh bằng ngọn lửa trực tiếp, phải dùng lưới tản 

nhiệt. 

Khi đun ống nghiệm, dùng kẹp gỗ kẹp thân 1/5 ống từ đầu ống nghiệm. 

Dùng quả bóp cao su để lấy hoá chất lỏng vào pipet; không hút bằng miệng đối 

với hoá chất độc. Không dùng pipet để lấy chất lỏng trực tiếp từ bình chứa mà đổ qua 

cốc đốt. Dùng cốc đo để lấy axit đặc và bazơ đậm đặc. Chỉ dùng nước cất trong pha 

chế các dung dịch. Khi pha chế dung dịch axit, bao giờ cũng đổ axit vào nước, vừa đổ 

từng lượng nhỏ vừa khuấy đều. 

 

1.3. Cách tổ chức và tiến hành thực nghiệm 

1.3.1. Tổ chức thực nghiệm 

 Mỗi lớp sinh viên được chia thành các tổ, mỗi tổ từ 1520 sinh viên. Để thực 

nghiệm có kết quả tốt, mỗi tổ sinh viên được chia thành nhiều nhóm từ 23 người. Đối 

với những bài thực nghiệm mà dụng cụ và thao tác phức tạp thì cả nhóm (hoặc cả tổ) 

cùng làm một thí nghiệm; những bài thí nghiệm đơn giản thì mỗi sinh viên phải tự 

làm. 

 Khi đến làm thí nghiệm, tổ trưởng (hay nhóm trưởng) phải nhận công cụ, hoá 

chất của cán bộ phòng thí nghiệm và phải kiểm tra lại nếu hỏng phải báo ngay với cán 

bộ phòng thí nghiệm. Cuối buổi thí nghiệm phải xếp lại hoá chất, dụng cụ và bàn giao 

với các bộ phòng thí nghiệm. 

 Tổ trưởng có trách nhiệm duy trì và đôn đốc các tổ viên của mình thực hiện 

nghiêm chỉnh nội quy do phòng thí nghiệm đề ra. 

1.3.2 Tiến hành thí nghiệm. 

 Mỗi buổi thí nghiệm phải qua 3 giai đoạn: 
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Giai đoạn 1. Chuẩn bị trước bài thí nghiệm ở nhà 

 Trước khi đến làm thí nghiệm sinh viên phải chuẩn bị trước bài thí nghiệm ở nhà 

(viết ra giấy) các phần: 

 -  Lý thuyết vận dụng cho bài thí nghiệm 

 -  Dự kiến các hiện tượng xảy ra, tính toán số liệu, viết và cân bằng các phương 

trình phản ứng. 

 -  Giải thích và kết luận những vấn đề sẽ làm thí nghiệm. 

 Sinh viên nào chưa chuẩn bị bài thí nghiệm kỹ ở nhà thì chưa được làm thí 

nghiệm của hôm đó. 

Giai đoạn 2. Tiến hành thí nghiệm 

 Làm thí nghiệm Hóa học đòi hỏi sinh viên phải có ý thức tự rèn luyện mình một 

cách nghiêm khắc để nâng cao trình độ thao tác, xây dựng cho mình một kỹ năng, kỹ 

xảo về thí nghiệm Hoá học. Tuyệt đối không làm ẩu, làm qua loa, đại khái. Mỗi sinh 

viên phải chú ý một số điểm sau đây: 

- Tất cả dụng cụ thuỷ tinh trước khi đem dùng cần phải rửa sạch (nếu cần phải 

tráng bằng nước cất, sấy khô) 

- Các lọ hoá chất phải luôn được đặt trên giá, không xáo trộn vị trí, không được 

mang đi mang lại lung tung. Mỗi lọ hoá chất có một ống nhỏ giọt riêng, không cắm 

nhầm sang lọ khác.     

- Khi sử dụng thiết bị, máy móc phải có sự hướng dẫn của cán bộ phụ trách. 

Không tự động điều chỉnh khi chưa nắm được quy trình hoạt động của thiết bị máy 

móc. 

- Mỗi nhóm làm thí nghiệm tại một chỗ quy định, không đi lại lộn xộn, không 

gây ồn ào mất trật tự. 

Giai đoạn 3. Viết bài báo cáo thí nghiệm 

Khi thí nghiệm xong, sinh viên phải tự rửa sạch ống nghiệm, dụng cụ; thu dọn 

sạch sẽ chỗ làm việc; sau đó làm báo cáo thí nghiệm nộp cho giảng viên. 

Báo cáo thí nghiệm làm theo mẫu sau: 

STT 
Tên 

TN 

Hóa chất, 

dụng cụ 

Cách tiến 

hành 
Hiện tƣợng 

Giải 

thích 

Ghi 

chú 
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2. Một số dụng cụ thí nghiệm hóa học 

2.1. Một số dụng cụ thí nghiệm bằng thủy tinh không chia độ 

 

 

 

 

              a                                   b                                     c                      

 d 

 

                                                                                                                     

 g h 

e i 

                                      Hình 1. Một số dụng cụ thủy tinh không chia độ 

 

Ống nghiệm (hình 1a): Được dùng để tiến hành các thí nghiệm với lượng nhỏ hóa 

chất, có nhiều loại ống nghiệm với kích thước khác nhau, có loại có nhánh để tiến 

hành các thí nghiệm có khí thoát ra, có loại hình chữ u để tiến hành các thí nghiệm 

điện phân dung dịch. ống nghiệm có thể được làm bằng thủy tinh thường hoặc thủy 

tinh chịu nhiệt tùy vào mục đích sử dụng. 

Bính nón (hình 1b): Dùng để chuẩn độ các chất 

Cốc thủy tinh (hình 1c): Thường dùng để lấy nước cất, pha hóa chất hoặc tiến hành 

các phản ứng với lượng lớn hóa chất. Cốc thủy tinh có loại có mỏ, có loại không có 

mỏ. 

Phễu (hình 1d): Dùng để lọc và rót chất lỏng, khi dùng phễu được đặt trên giá hay trực 

tiếp trên dụng cụ hứng. 

Bình cầu (hình 1e): Có hai loại bình cầu, bình cầu đáy bằng và bình cầu đáy tròn, có 

loại có nhánh và có loại không có nhánh. 

 - Bình cầu đáy bằng dùng để pha hóa chất, để đun các chất lỏng, dùng làm bình 

rửa… 

 - Bình cầu đáy tròn dùng để cất, đun sôi hoặc làm những thí nghiệm cần đun 

nóng. Bình cầu có nhánh dùng để điều chế các chất khí. 



 

Trang 199/229 

Chậu thủy tinh (hình 1g): Thường được dùng để đựng nước, hóa chất thừa sau các thí 

nghiệm. 

Phễu chiết (hình 1h): Phễu chiết có nút đậy và khóa nhám, dùng cho các thí nghiệm 

cần thêm từ từ các dung dịch hoặc dùng để chiết các dung dịch. 

Thìa tủy tinh (hình 1i): Dùng để lấy hóa chất. 

2.2. Một số dụng cụ thủy tinh có chia độ 

                                                                        

  b 

  c 

 

 

a 

 

b 

   

  c d 

 

Hình 2. Một số dụng cụ thủy tinh có chia độ 

Ống đong (hình 2a): Dùng để lấy hóa chất, có nhiều loại ống đong với kích thước 

khác nhau từ 5ml đến 1lit. 

Bình định mức (Hình 2b): Dùng để pha các dung dịch có nồng độ xác định hay để 

đong một thể tích chất lỏng tương đối chính xác. Có nhiều loại bình định mức với các 

dung tích khác nhau, trên thành bình người ta ghi thể tích của bình và nhiệt độ mà bình 

chịu đựng được. 

Buret (hình 2c): Dùng để lấy một lượng nhỏ dung dịch với độ chính xác cao cỡ 0.1ml 

hoặc dùng để chuẩn độ các chất. 

Pipet (hình 2d): Dùng để lấy hóa chất chính xác một thể tích chất lỏng. Có hai loại: 

loại pipet có dung tích cố định và loại pipet có chia độ. Pipet thường có dung tích 10, 

20, 25, 50 ml và những micro pipet có dung tích 1, 2 và 5 ml. 

 Cách sử dụng pipet: Muốn lấy chất lỏng vào pipet phải dùng quả bóp cao su. 

Trước hết ta dùng tay bóp quả bóp cao su để tạo nên sự chênh lệch về áp suất, tay trái 
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cầm pipet chú ý ngón tay trỏ luôn để gần miệng trên của pipet để có thể sẵn sàng bịt lại 

khi đã lấy xong hóa chất. 

 Đặt đầu hở quả bóp cao su vào pipet, nhúng đầu còn lại của pipet vào chất lỏng 

và thả lỏng từ từ quả bóp cao su để chất lỏng đi vào pipet một cách từ từ. Sau đó dùng 

ngón tay trỏ bịt lại, đưa pipet lên khỏi mặt chất lỏng, dùng giấy lau khô chất lỏng bên 

ngoài pipet. Sau đó nâng ngấn trên của pipet lên ngang mắt sau đó hé nhẹ ngón trỏ cho 

chất lỏng xuống từ từ đồng thời quan sát lượng chất lỏng cho tới lượng thể tích cần lấy 

thì dừng lại. 

 

2.3. Một số dụng cụ thủy tinh đặc biệt 

  

 

 

 

 

 

                   a                                    b 

Hình 3. Một số dụng cụ thủy tinh có hình đặc biệt 

Bình hút ẩm (hình 3a): Dùng làm khô các chất bằng phương pháp hóa học. Người ta 

thường để các chất hút ẩm như: CaO, CaCl2 khan, … ở phía dưới và để các chất cần 

làm khô lên trên như hình vẽ. 

Bình kíp (hình 3b): Là dụng cụ dùng điều chế chất khí từ chất rắn và chất lỏng. Khi sử 

dụng bình kíp cần lưu ý như sau: 

 - Chất rắn cho vào bình quả cầu giữa không quá 1/3; 

 - Cho chất lỏng vào quả cầu trên cùng cho tới khi chất lỏng trong quả cầu dưới 

gần với chất rắn thì khóa lại.  
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2.4. Một số dụng cụ bằng sứ 

                          

a                                         b                                        c 

Hình 4. Các dụng cụ bằng sứ 

Chén sứ (hình 4a): Dùng để nung các chất, đốt cháy các chất hữu cơ khi xác định 

tro… Chén sứ nung có thể chịu đến nhiệt độ 1200
0
C trong lò nung. 

Chày, cối sứ (hình 4b): Dùng để nghiền các hóa chất rắn. 

Bát sứ (hình 4c): Dùng để cô cạn các dung dịch, trộn các hóa chất rắn với nhau, đun 

chảy các chất…. 

 

2.5 Một số dụng cụ khác 

                                                                                      

                         

 

           a                       b                                                     e 

  

 

Hình 5. một số dụng cụ khác 

Giá sắt (hình 5a): Đi cùng với giá sắt còn có con bọ, các vòng, kẹp. Khi cặp ống 

nghiệm hay các loại bình phải có cao su lót nơi tiếp xúc giữa kẹp sắt và dụng cụ thủy 

tinh để tránh nứt vỡ. 

Lưới amiăng (hình 5b): Khi đun nóng các bình thủy tinh bằng đèn cồn người ta 

thường dùng lưới ami ăng để tránh không cho bình thủy tinh tiếp xúc trực tiếp với 

ngọn lửa. 

c 

e 
d

 c  

f 
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Giá đựng ống nghiệm (hình 5c): Giá đựng ống nghiệm thường làm bằng gỗ, thép 

không gỉ hay nhựa, dùng để úp ống nghiệm hoặc giá đỡ ống nghiệm khi tiến hành các 

thí nghiệm. 

Kẹp gỗ (hình 5d) : Dùng để kẹp ống nghiệm,  khi đã cho ống nghiệm vào kẹp rồi thì 

không nên dùng bàn tay lắm cả hai nhánh của kẹp mà chỉ cần cầm chắc một nhánh dài 

là được. 

Đèn cồn (hình 5e): Dùng để đun nóng khi làm thí nghiệm. Khi dùng đèn cồn lưu ý là 

không được dùng miệng để thổi tắt đèn cồn mà phải dùng nắp úp vào, không được 

dùng đèn cồn này châm lửa cho đèn khác, không được đổ cồn quá đầy. 

Bình tia (hình 5f): Bình thường được dùng để rửa kết tủa bám trên thành ống nghiệm; 

để rửa kết tủa trên giấy lọc; để rửa ống nghiệm bằng nước cất. 

 

3. Những thao tác thực hành cơ bản trong phòng thí nghiệm 

3.1. Rửa dụng cụ thí nghiệm 

3.1.1. Phƣơng pháp cơ học 

Dụng cụ rửa là chổi lông. Tùy kích thước của bình, ống mà chọn chổi cho phù 

hợp. 

Đối với các chất bẩn tan được trong nước thì chỉ cần dùng nước thường hay nước 

nóng là được. Đối với các chất không tan trong nước như chất béo,.. thì cần cho thêm 

các dung môi hữu cơ hay dầu rửa chén bát. 

Khi rửa ống nghiệm chú ý không va chạm mạnh đầu và đuôi cuối chổi (bằng sắt) 

vào miệng và  đáy ống nghiệm. 

3.1.2. Phƣơng pháp hóa học 

 - Ngâm (hoặc rửa) trong hỗn hợp sunfôcrômic 

Cách điều chế hỗn hợp sunfôcômic: nghiền nhỏ 5g K2Cr2O7 rồi cho vào 100ml H2SO4 

đặc, đun nhẹ 60 700 đến tan hết. 

 - Nếu dụng cụ dính dầu mỡ hay hợp chất hữu cơ thì rửa dụng cụ này bằng dung 

dịch KMnO4. Đợi 10 phút tại chỗ bám các chất hữu cơ sẽ có kết tủa MnO2, sau đó rửa 

sạch kết tủa ngày bằng HCl đặc hay dung dịch H2C2O4. 
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3.2. Lọc và rửa kết tủa 

Muốn tách kết tủa ra khỏi dung dịch ra phải lọc và rửa kết tủa: dùng phễu lọc. 

Các bước tiến hành như sau: 

 - Rửa sạch phễu lọc; 

 - Gấp giấy lọc đặt vào phễu, dùng nước tẩm ướt đều giấy lọc áp sát vào thành 

phễu; 

 - Đổ dung dịch chảy theo đũa thuỷ tinh vào giấy lọc, chất lỏng sẽ chui qua giấy 

lọc, kết tủa được giữ lại. 

 Muốn rửa kết tủa trên giấy lọc: đổ dung dịch rửa chảy theo đũa thuỷ tinh rưới đều 

bề mặt kết tủa 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

b 

  a 

Hình 6. cách gấp giấy lọc (a), cách rót chất lỏng vào phễu có giấy lọc (b) 

3.3. Cân và phƣơng pháp cân 

Cân là dụng cụ quan trọng nhất trong phòng thí nghiệm Hoá học. Tuỳ mức độ 

chính xác của công việc mà cân được chia thành nhiều loại với độ chính xác khác 

nhau. Thông thường trong phòng thí nghiệm Hoá học dùng hai loại cân chính sau: 

a) Cân kỹ thuật: độ chính xác 0,01g;  

b) Cân phân tích: độ chính xác 0,0001g. 

Trong các loại cân nêu trên đang được sử dụng tại các phòng thí nghiệm Hoá học 

bao gồm nhiều chủng loại nhiều thế hệ như: 
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- Cân cơ học: (quang treo); 

- Cân cơ học dùng điện (quang treo); 

- Cân điện tử (hiện số). 

Hiện nay thế hệ của cân điện tử hiện số đang được sử dụng rộng rãi với ưu điểm 

nổi trội là: Dễ sử dụng, kết quả cân có độ ổn định cao. 

Sau đây là một số qui tắc chính trong sử dụng cân điện tử hiệu số: 

- Đặt cân ngay ngắn trên bàn ở trong phòng không có gió (tốt nhất là trong phòng 

điều hoà nhiệt độ 20
0
C). Độ thăng bằng của cân được kiểm tra bằng bọt nước trong 

cân (nếu có). 

- Cắm điện vào nguồn 220V; bật công tắc (ON/OFF) cho cân làm việc; đợi 

khoảng 12 phút cho cân ổn định là có thể cân được. 

- Hoá chất đem cân phải có bao bì mà không để trực tiếp lên đĩa cân (thí dụ: cân 

hoá chất rắn phải gói vào giấy không hút ẩm). 

- Vật đem cân không được nóng quá hoặc lạnh quá. Nếu không phải chờ vật đạt 

đến nhiệt độ phòng mới đặt lên đĩa cân. 

- Không cân vật có khối lượng lớn hơn  trọng tải cho phép của cân. 

- Không được dùng tay cân thử (đè lên đĩa cân). Không được đặt vật nặng lên cân 

(kể cả khi cân không cắm điện). 

 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

 

1. Hãy nêu các bước làm sạch dụng cụ thuỷ tinh trong phòng thí nghiệm hoá học. 

2. Quá trình đun nóng các phản ứng hoá học bằng ống nghiệm hoặc các dụng cụ thuỷ 

tinh khác phải làm như thế nào? 

3. Hãy trình bày các nguyên tắc sử dụng cân điện tử hiện số. 

4. Hãy tính lượng tinh thể Na2SO4, cần pha 500ml dung dịch Na2SO4 1M 
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BÀI 2. CÂN BẰNG HÓA HỌC-TỐC ĐỘ PHẢN ỨNG HÓA HỌC 

 

1. Phần lý thuyết 

 Xem chương 4: Tốc độ phản ứng và cân bằng hóa học trong phần lí thuyết 

2. Phần thực hành 

Thí nghiệm 2.1. Ảnh hƣởng của nồng độ tới cân bằng. 

Hóa chất: dung dịch FeCl3; KSCN hoặc NH4SCN bão hòa; KCl hoặc NH4Cl tinh thể. 

Dụng cụ: 4 ống nghiệm; cốc; pipet… 

Cách tiến hành: 

Rót 30ml nước cất vào cốc 50ml; thêm dung dịch bão hoà FeCl3 và KSCN, mỗi 

thứ 1- 2 giọt, quan sát màu đỏ sáng của hỗn hợp (nếu cần có thể pha loãng hỗn hợp 

bừng nước cất); chia đều hỗn hợp lỏng vào bốn ống nghiệm: 

ống 1 giữ nguyên (dùng để so sánh), 

ống 2 cho thêm vài giọt dung dịch FeCl3, 

ống 3 cho thêm vài hạt tinh thể KCl và lác đều, 

ống 4 cho thêm vài giọt KSCN. 

Quan sát và giải thích sự thay đổi cường độ màu sắc trong các ống nghiệm. Cân 

bằng chuyển dịch theo chiều nào? 

Thí nghiệm 2.2. Ảnh hưởng của nhiệt độ tới cân bằng 

Hóa chất: axit HNO3 đặc; Cu kim loại. 

Dụng cụ: bình cầu; phễu nhỏ giọt; ống cao su… 

Cách tiến hành: 

 Tiến hành điều chế NO2 từ axit HNO3 đặc và Cu. 

Thu khí NO2 đỏ nâu vào hai bình cầu đáy tròn được 

thông với nhau bằng ống thuỷ tinh có khóa. 

 Đóng khóa, sau đó nhúng một bình vào cốc chứa nước 

đá và muối; bình kia nhúng vào cốc nước nóng già. Quan sát màu sắc ở hai bình. Giải 

thích? 

 Mở khóa và quan sát màu sắc ở hai bình và giải thích? 

Hình 8. Thiết bị khảo 

sát ảnh hưởng của 

nhiệt độ tới cân bằng 
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Thí nghiệm 2.3. Ảnh hưởng của nồng độ chất phản ứng đến tốc độ phản ứng trong hệ 

đồng thể. 

Hóa chất: dung dịch Na2S2O3 0,2M; H2SO4 0,2M 

Dụng cụ:  ống nghiệm; pipet… 

Cách tiến hành:  

Dùng pipet cho vào 3 ống nghiệm mỗi ống 3ml axit sunfuric 0,2M. 

Lấy 3 ống nghiệm khô khác đánh số thứ tự 1, 2, 3. Dùng pipet cho vào ống thứ 

nhất 1ml natri thiosunfat 0,2M và 2ml nước cất; ống thứ hai cho 2ml natri thiosunfat 

và 1ml nước cất; ống thứ 3 cho 3ml natri thiosunfat 0,2M. Lắc đều các ống nghiệm. 

Đổ nhanh dung dịch axit sunfuric từ một trong 3 ống nghiệm đã chuẩn bị ở trên 

vào ống nghiệm 1, lắc đều. Dùng đồng hồ bấm giây theo dõi thời gian từ lúc đổ hai 

dung dịch vào nhau cho đến khi xuất hiện kết tủa đục sữa. 

Tiến hành thí nghiệm với ống nghiệm 2 và 3 tương tự như ống nghiệm 1.  

Chú ý quan sát kết tủa đục sữa như nhau trong các lần thí nghiệm, ghi kết quả 

vào bảng. Nhận xét và giải thích? 

  

 Thí nghiệm này có thể làm một cách định tính bằng cách tiến hành đổ đồng thời 

ống đựng axit sunfuric vào 3 ống nghiệm rồi quan sát mà không cần đo thời gian. 

Thí nghiệm 2.4. Ảnh hưởng của nhiệt độ đến tốc độ phản ứng 

Hóa chất:  dung dịch KMnO4 0,05M; H2C2O4 0,1M; H2SO4 0,1M. 

Dụng cụ: ống nghiệm khô; pipet; đồng hồ bấm giây… 

Cách tiến hành:  

Dùng pipet lấy vào ống nghiệm khô 2ml dung dịch kali pemanganat 0,05M và 

vào ống nghiệm khô khác 2ml dung dịch axit oxalic 0,1M, 2ml dung dịch H2SO4 

STT Thể tích (ml) Tỉ lệ nồng 

độ Na2SO3 

C1; C2; C3 

t(s) 1
v

t



 

V1;V2;

V3 H2SO4 Na2S2O3 H2O Tổng 

1         

2         

3         
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0,1M. Sau đó trộn 2 dung dịch ở hai ống nghiệm vào nhau, dùng đồng hồ bấm giây ghi 

thời gian từ lúc trộn đến khi dung dịch mất màu hoàn toàn. 

Tiến hành thí nghiệm tương tự như trên ở các nhiệt độ khác: 

- Nhiệt độ phòng  30
0
C; 

- Nhiệt độ phòng  40
0
C; 

- Nhiệt độ phòng  50
0
C 

Các thí nghiệm được tiến hành trong bình điều nhiệt. Trước khi trộn hai dung 

dịch phải ngâm các ống nghiệm đựng các chất phản ứng trong bình điều nhiệt khoảng 

10 phút để cho nhiệt độ của chúng bằng nhiệt độ của bình. Sau khi trộn 2 dung dịch 

không nhấc ống nghiệm ra khỏi bình điều nhiệt. 

Ghi kết quả vào bảng, nhận xét và giải thích. 

STT Nhiệt độ phản ứng (
0
C) Thời gian t (s) Tốc độ phản ứng  

1
v

t



 

    

 

Vẽ đồ thị sự phụ thuộc nhiệt độ của tốc độ phản ứng vào nhiệt độ. Nhận xét đồ 

thị thu được. 

Thí nghiệm 2.5. Ảnh hưởng của chất xúc tác đồng thể đến tốc độ phản ứng 

Hóa chất: C2H2O4 0,1M; H2SO4 0,1M; KMnO4 0,1M; MnSO4 0,1M. 

Dụng cụ: ống nghiệm; buret; pipet 

Cách tiến hành: 

 Lấy vào 2 ống nghiệm mỗi ống 2ml dung dịch axit oxalic 0,1M; 2ml axit sunfuric 

0,1M. 

 Thêm vào ống nghiệm 1 vài giọt MnSO4 0,1M. 

 Cho vào cả hai ống nghiệm, mỗi ống 1ml dung dịch kali pemanganat 0,05M. 

 Quan sát sự mất màu trong hai ống nghiệm. Cho biết chất xúc tác ảnh hưởng như 

thế nào tới tốc độ phản ứng? 

Thí nghiệm 2.6. Ảnh hưởng của chất xúc tác dị thể đến tốc độ phản ứng 

Hóa chất: I2 tinh thể; bột Al. 

Dụng cụ: Chày cối sứ; bình tia…. 

Cách tiến hành:  



 

Trang 208/229 

Cho vào cối sứ khô một ít tinh thể iot; dùng chày sứ nghiền nhỏ sau đó thêm bột 

nhôm; trộn đều bằng đũa thuỷ tinh. Nhận xét có phản ứng xảy ra không? 

Sau đó cho thêm vào vài giọt nước. Nhận xét phản ứng, nêu vai trò của nước đến 

tốc độ phản ứng. Viết phương trình phản ứng. 

 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

Câu 1. 

1.Dựa vào nguyên lí Lơ-Sa-Tơ-Li-ê, hãy giải thích vai trò của sự thêm KSCN, 

FeCl3 tới sự thay đổi vị trí cân bằng của phản ứng. 

FeCl3  +  KSCN    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ     KCl  + Fe(SCN)
2+

   +2Cl

 

2. Cân bằng hóa học của phản ứng     2NO2
 
    ˆ ˆ †‡ ˆ ˆ      N2O4  sẽ dịch chuyển  

theo chiều nào khi tăng nhiệt độ? Biết  H
0
= 61,44kJ. 

3. Tính hằng số cân bằng Kp, Kc đối với phản ứng đã cho ở (2) tại 50
0
C, biết hỗn 

hợp cân bằng chứa 60% N2O4 về số mol.   

Câu 2. 

1. Tính hệ số nhiệt độ (hệ số Van Hop) của phản ứng trong những trường hợp sau 

đây: 

a) Ở 393K phản ứng kết thúc sau 18 phút; ở 453K phản ứng kết thúc sau 16 giây. 

b) Khi hạ nhiệt độ xuống 45
0
, phản ứng chậm đi 25 lần. 

2. Tại sao trong các lần tiến hành đo tốc độ phản ứng ở thí nghiệm 1, 2, 3 tổng thể 

tích của các dung dịch phản ứng phải cố định? 

3. Giải thích như thế nào về vai trò chất xúc tác trong phản ứng xúc tác đồng thể 

và xúc tác dị thể. 
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BÀI 3. DUNG DỊCH 

 

1. Phần lí thuyết 

 Xem chương 5 phần lí thuyết 

2. Phần thực hành 

Thí nghiệm 3.1. Cân bằng trong dung dịch bazơ yếu 

Hóa chất: NH3 đậm đặc; dung dịch phenolphthalein; NH4Cl tinh thể. 

Dụng cụ: ống nghiệm; pipet; thìa nhựa. 

Cách tiến hành:  

Cho vào 2 ống nghiệm mỗi ống 4 - 5ml nước cất, sau đó thêm vào mỗi ống 1 giọt 

dung dịch amoniac đậm đặc và 2 giọt phenolphtalein. Một ống để so sánh, ống thứ hai 

thêm vài tinh thể amoni clorua, lắc đều, so sánh màu trong 2 ống nghiệm. Giải thích 

hiện tượng quan sát được? 

Thí nghiệm 3.2. Cân bằng trong dung dịch axit yếu 

Hóa chất: CH3COOH đậm đặc; metyl da cam; CH3COONa. 

Dụng cụ: ống nghiệm; pipet; thìa nhựa…. 

Cách tiến hành:  

Cho vào 2 ống nghiệm mỗi ống 4 -5 ml nước cất, sau đó thêm vào mỗi ống 1 giọt 

axit axetic đậm đặc và 2 giọt metyl da cam. Một ống để so sánh, ống thứ hai thêm vài 

tinh thể natri axetat, lắc đều so sánh màu trong 2 ống nghiệm trên. Giải thích? 

Thí nghiệm 3.3. Điều kiện tạo thành kết tủa 

Hóa chất: SrCl2; CaCl2; Na2SO4 

Dụng cụ: ống nghiệm; pipet 

Cách tiến hành:  

 Cho vào hai ống nghiệm lần lượt 2ml dung dịch bão hoà SrCl2 và CaCl2 Thêm 

vào mỗi ống 2ml dung dịch bão hoà natri sunfat. Nhận xét, viết phương trình phản 

ứng. Dựa vào bảng độ tan của muối SrCl2; CaCl2; Na2SO4 ở nhiệt độ nghiên cứu và 

tính số tan của SrSO4; CaSO4 (tra ở phần phụ lục), hãy giải thích kết quả thí nghiệm 

trong 2 trường hợp trên. 
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Thí nghiệm 3.4. Sự thuỷ phân của muối 

Hóa chất: NaCl tinh thể; Na2CO3 tinh thể; FeCl3 tinh thể; CH3COONH4 

Dụng cụ: ống nghiệm; thìa nhựa; bình tia… 

Cách tiến hành:  

Lấy 5 ống nghiệm đánh số từ 1- 5. Cho lần lượt vào mỗi ống nghiệm một ít (bằng 

hạt ngô) tinh thể của các muối sau: natri clorua; natri cacbonat; sắt (III) clorua; amoni 

axetat. Thêm vào mỗi ống 2ml nước cất, lắc cho các muối tan hết. Thử môi trường 

trong các ống nghiệm bằng giấy quỳ. 

Lặp lại thí nghiệm trên nhưng thử môi trường bằng cách thêm vào mỗi ống 

nghiệm một giọt phenolphtalein. Kết quả ghi vào bảng: 

STT Muối Màu phenolphtalein Màu giấy quỳ Môi trường 

     

 

Viết các phương trình phản ứng thuỷ phân nếu có. 

Thí nghiệm 3.5. Ảnh hưởng của nhiệt độ đến sự thuỷ phân 

Hóa chất: dung dịch CH3COONa; phenolphthalein 

Dụng cụ: ống nghiệm; pipet; đèn cồn 

Cách tiến hành: 

Cho vào ống nghiệm 4ml dung dịch natri axetat và 2 giọt phenolphtalein, lắc đều, 

nhận xét. Chia dung dịch trong ống nghiệm cho vào hai ống: ống (1) để nguyên, ống 

(2) đem đun nóng. Sau đó để ống (2) về nhiệt độ phòng. So sánh màu sắc trong hai 

ống. Giải thích? 

 

CÂU HỎI VÀ BÀI TẬP 

       1. Tính nồng độ ion H
+
, pH của dung dịch axit axetic 0,1 M. Tính độ điện li của 

axit ở điều kiện đã cho. 

       2. Tính pH của dung dịch amoni clorua 0,1M bằng 2 phương pháp: 

- Theo quan điểm axit, bazơ của Bronsted. 

- Phương pháp có tính đến sự thuỷ phân. 
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BÀI 4.  ĐIỆN HÓA HỌC 

 

1. Phần lí thuyết 

 Xem chương 6 phần lí thuyết 

2. Phần thực hành 

Thí nghiệm 4.1. Kim loại phản ứng với dung dịch muối 

Hóa chất: dây Fe ; CuSO4 1M ; dây Cu ; FeSO4 1M 

Dụng cụ: ống nghiệm ; pipet 

Cách tiến hành: 

Lấy 2 ống nghiệm, ống 1 cho 2ml dung dịch đồng sunfat 1M, ống 2 cho 2ml 

dung dịch FeSO4 1M. 

 Cho dây Fe vào ống 1, dây đồng vào ống 2. Quan sát và giải thích hiện tượng? 

Thí nghiệm 4.2. Kim loại tác dụng với dung dịch axit thường 

Hóa chất: dây Fe; dây Cu; dung dich HCl 1M 

Dụng cụ: ống nghiệm; pipet 

Cách tiến hành:  

Lấy 2 ống nghiệm, mỗi ống cho vào 2ml dung dịch axit HCl 1M 

Cho dây Fe và Cu vào mỗi ống nghiệm. Quan sát và giải thích hiện tượng? 

Thí nghiệm 4.3. Sự thụ động của kim loại 

Hóa chất: dây Al; H2SO4 đặc; Cu; H2SO4 0,1M 

Dụng cụ: ống nghiệm; đèn cồn 

Cách tiến hành: 

Lấy hai ống nghiệm, cho vào ống thứ nhất 1ml axit sunfuric đặc, ống thứ hai 1ml 

axit sunfuric 0,1M. 

Thêm vào ống nghiệm 1 một mảnh Al, quan sát hiện tượng. Đun nóng cẩn thận 

ống nghiệm 1 đến khi sôi, quan sát và giải thích hiện tượng. 

Thêm vào ống nghiệm 2 một mảnh Cu, quan sát hiện tượng. Đun nóng cẩn thận 

đến sôi ống nghiệm 2, quan sát và giải thích hiện tượng. 
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Thí nghiệm 4.4. Pin Zn - Cu 

Hóa chất: thanh Zn; thanh Cu; dung dịch CuSO4 1M; ZnSO4 1M 

Dụng cụ: cốc thủy tinh; đồng hồ vạn năng; dây điện 

Cách tiến hành:  

Chuẩn bị điện cực: 

+ Điện cực đồng: Nhúng 1 tấm đồng đã đánh sạch bề mặt bằng giấy ráp vào cốc 

100ml chứa 50 ml dung dịch đồng sunfat 1M. 

+ Điện cực kẽm: Nhúng một tấm kẽm đã đánh sạch bề mặt vào cốc 100ml chứa 

50ml dung dịch kẽm sunfat 1M. 

  

 

Hình 9. Sơ đồ pin Zn-Cu 

Nối 2 cốc bằng " cầu muối" là ống thuỷ tinh hình chữ U chưa đầy dung dịch KCl 

bão hoà. Nối 2 thanh kim loại bằng dây dẫn với máy đo vạn năng (cực đồng với cực 

dương, cực kẽm với cực âm). Đọc và ghi chỉ số sức điện động. So sánh kết quả thực 

nghiệm với lí thuyết. Viết sơ đồ mạch và giải 

thích sự hoạt động của pin. 

Thí nghiệm 4.5 Điện phân dung dịch KI 

Hóa chất: dung dịch KI; hồ tinh bột; 

phenolphtalein 

Dụng cụ: ống nghiệm chữ U; điện cực graphit; 

nguồn điện 1 chiều 

Cách tiến hành:  

                                                                       Hình 10. Sơ đồ điện phân dung dịch 

 

+1.1 

+ 

- 
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Cho dung dịch KI loãng có thêm vài giọt hồ tinh bột và vài giọt phenolphtalein 

vào trong ống chữ U. Cắm vào mỗi nhánh một điện cực bằng graphit và nối với nguồn 

điện một chiều có hiệu điện thế 5 - 10V. 

Quan sát hiện tượng xảy ra trong ống chữ U. Giải thích? Viết các phương trình 

phản ứng xảy ra ở điện cực. 

Thí nghiệm 4.6. Điện phân dung dịch Na2SO4 

Hóa chất: dung dịch Na2SO4 1M; metyl da cam 

Dụng cụ:  ống nghiệm chữ U; điện cực graphit; nguồn điện 1 chiều 

Cách tiến hành: 

Rót vào gần đầy ống chữ U dung dịch Na2SO4 1M, thêm vào đó vài giọt metyl da 

cam. Cắm vào ống chữ U hai điện cực bằng graphit và cho dòng điện một chiều đi qua 

khoảng 7 phút. Quan sát sự biến đổi màu của dung dịch và giải thích bằng sơ đồ điện 

phân. 

Thí nghiêm 4.7. Điện phân dung dịch CuSO4 với điện cực trơ 

Hóa chất: dung dịch CuSO4 

Dụng cụ:  ống nghiệm chữ U; điện cực graphit; nguồn điện 1 chiều 

Cách tiến hành: 

Rót vào gần đầy ống chữ U dung dịch CuSO4 1M. Tiến hành điện phân tương tự 

như thí nghiệm trên với điện cực graphit. Quan sát hiện tượng xảy ra và giải thích? 

Lập sơ đồ điện phân (Chú ý: Không cho chất chỉ thị vào ống chữ U). 

Thí nghiệm 4.8. Điện phân dung dịch CuSO4 với điện cực bằng đồng 

Hóa chất: dung dịch CuSO4 

Dụng cụ:  ống nghiệm chữ U; điện cực Cu; nguồn điện 1 chiều 

Cách tiến hành: 

Sử dụng ống chữ U ở thí nghiệm trên nhưng bây giờ thay điện cực grapit bằng 

điện cực Cu. 

Quan sát hiện tượng xảy ra và giải thích. Lập sơ đồ điện phân. Hiện tượng này 

được ứng dụng làm gì? 
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BÀI 5. TÍNH CHẤT MỘT SỐ CHẤT VÔ CƠ 

 

1. Phần lí thuyết 

 Xem chương 7 phần lí thuyết 

2. Phần thực hành 

Thí nghiệm 5.1. Điều chế và thử tính chất lưỡng tính của Al(OH)3 

Hóa chất: dung dịch AlCl3; NH3; NaOH; HCl; NH4Cl. 

Dụng cụ: ống nghiệm; pipet 

Cách tiến hành: 

1. Lấy vào 2 ống nghiệm mỗi ống 56 giọt dung dịch muối nhôm, thêm từ từ 

từng giọt dung dịch NH3 vào ống thứ nhất, và thêm từng giọt dung dịch NaOH loãng 

đến dư vào ống thứ hai.  

Quan sát và giải thích hiện tượng xảy ra trong hai ống nghiệm. 

Viết phương trình của các phản ứng. Từ hai thí nghiệm này hãy xét xem nên 

dùng dung dịch NaOH hay dung dịch NH3 để điều chế Al(OH)3? 

2. Lấy 12 ml dung dịch muối nhôm vào ống nghiệm sau đó thêm dung dịch NH3 

đến kết tủa hoàn toàn Al(OH)3. Gạn lấy kết tủa rồi chia lượng kết tủa đó ra làm 3 phần. 

Đem hoà tan một phần trong dung dịch HCl loãng, một phần trong dung dịch NH4Cl 

bão hoà, phần còn lại trong dung dịch NaOH dư. Quan sát và giải thích hiện tượng xảy 

ra. 

Chia dung dịch trong ống nghiệm có NaOH dư ở trên vào 2 ống nghiệm: cho khí 

CO2 lội qua một ống và cho thêm 2ml dung dịch NH4Cl bão hoà vào ống còn lại. Quan 

sát và giải thích các hiện tượng xảy ra trong hai ống nghiệm. 

Viết phương trình của các phản ứng. 

Từ các thí nghiệm đã làm hãy rút ra kết luận về tính chất của nhôm hiđroxit. 

 

Thí nghiệm 5.2. Điều chế và tính chất của hiđro clorua 

Hóa chất: NaCl tinh thể; H2SO4 đặc; NaOH 0,1M; phenolphtalein 

Dụng cụ: bộ dụng cụ như hình vẽ; bình cầu; chậu nước; ống vuốt nhọn 
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Hình 11. Bộ dụng cụ điều chế HCl 

Cách tiến hành: 

 Lắp dụng cụ điều chế HCl như hình vẽ. Bỏ vào bình cầu khoảng 5g muối ăn, rót 

vào phễu nhỏ giọt khoảng 20 ml dung dịch axit sunfuric đậm đặc. 

Mở khóa phễu nhỏ giọt cho dung dịch H2SO4 chảy xuống từng giọt một, đun nhẹ 

bình cầu khi điều chế khí HCl. 

Thu khí HCl điều chế được ở trên vào một bình tam giác nhỏ (hoàn toàn khô) 

bằng bằng cách đẩy không khí. Đậy bình cầu bằng nút cao su có gắn ống dẫn khí vuốt 

nhọn, ống dẫn khí này dài khoảng 810 cm và phần cắm vào trong bình khoảng 56 

cm, đầu vuốt nhọn của ống cắm vào phía trong bình . 

Dùng ngón tay bịt đầu ống dẫn khí và úp ngược bình tam giác đã thu đầy khí HCl 

vào một chậu thuỷ tinh đựng nước có thêm vài giọt dung dịch NaOH và vài giọt chỉ thị 

phenolphtalein. Mở ngón tay, quan sát và giải thích hiện tượng xảy ra. Viết phương 

trình của các phản ứng. 

Thí nghiệm 5.3. Thuốc thử của các ion halogenua 

Hóa chất: dung dịch Ag
+
; Cl

-
; Br

-
; I

-
; 

Dụng cụ: ống nghiệm; pipet 

Cách tiến hành: 

Lấy 4 ống nghiệm, cho riêng vào mỗi ống 34 giọt các dung dịch F
-
, Cl

-
, Br

-
 và I

-

. Thêm vào mỗi ống 12 giọt dung dịch AgNO3. 

Quan sát màu sắc của các kết tủa tạo thành. Viết phương trình  của các phản ứng. 
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Thí nghiệm 5.4. Điều chế  khí amoniac từ amoni clorua và vôi bột 

Hóa chất: NH4Cl tinh thể, CaO, HCl đặc, giấy quỳ 

Dụng cụ: bộ dụng cụ như hình vẽ, đũa thủy tinh 

 

 

 

 

 

 

 

Hình 12. Bộ dụng cụ điều chế NH3 

 

Cách tiến hành: 

Lấy khoảng 2 g NH4Cl và 1 g vôi bột vào cối sứ, trộn đều rồi đổ hỗn hợp thu 

được vào ống nghiệm chịu nhiệt, khô. Đun nhẹ ống nghiệm trên ngọn lửa đèn cồn. 

a. Nhận xét mùi khí thoát ra. 

b. Đưa một mẩu giấy quì đã được tẩm ướt vào luồng khí thoát ra ở miệng ống 

nghiệm. Quan sát sự đổi màu của giấy. 

c. Lấy đũa thuỷ tinh sạch nhúng một đầu vào dung dịch HCl đặc rồi đưa vào gần 

miệng ống nghiệm. Quan sát và giải thích hiện tượng xảy ra. 

Viết phương trình phản ứng. 



 

Trang 217/229 

 

PHỤ LỤC 

 

Phụ lục 1. Tích số tan một số chất ở 25
0
C 

 

        Tên                                                  Công thức                               Ttt 
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Phụ lục 2. Hằng số phân ly một số bazơ yếu ở 25
0
C 

 

                Tên                                           công thức                                     Kb 
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Phụ lục 3. Hằng số phân li một số axit ở 25
0
C 

 

         Tên                         công thức             Ka1                      Ka2                  Ka3 
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Phụ lục 4. Giá trị thế nhiệt động của một số chất ở 298K 

 

      Hợp chất                                0( / )H kJ mol          0( / )G kJ mol          0( / . )S J mol K  
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Phụ lục 5. Thế oxi hóa-khử tiêu chuẩn ở 298K của một số cặp chất 

 

                 Phản ứng điện cực                                                                               E
0
(V) 
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