
Кислотно-основна 

рівновага.  

Якісні реакції на катіони  

IV та V аналітичних груп 



План лекції 

1. Теорія електролітичної дисоціації (сильн та 

слабкі електроліти). 

2. Процес дисоціації (іонізації) слабких 

електролітів. Константа іонізації. Іонний добуток 

води. 

3. Гідроліз солей. 

4. Амфотерність гідроксидів. 

5.  Якісні реакції на катіони 4 та 5 аналітичних груп. 
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• Ступінь електролітичної дисоціації (α)  

можна визначити за осмотичним  

тиском, підвищенням або зниженням  

температури кипіння чи замерзання  

розчину. 

•  Відношення експериментально  

встановлених значень цих величин до  

обчислених теоретично за рівняннями  

для розчинів неелектролітів показує, у  

скільки разів число частинок у розчині  

електроліту більше загального числа  

розчинених молекул. 



• сильні –  α>30% (кислоти: HCl, H2SO4,  

HNO3, луги NaOH, KOH, майже всі солі) 

• середні –  3%<α<30% (H2SO3, H3PO4) 

• слабкі –  α<3% (H2S, H2СO3, H3BO3,  

NH3, H2O). 

• Ступінь дисоціації залежить: 

• від природи розчиненої речовини, розчинника  

й концентрації розчиненої речовини. Крім того,  

ступінь дисоціації залежить від наявності у  

розчині інших іонів. 



• –  кількісна характеристика слабких  

електролітів, вона виступає мірою сили  

електролітів. 

• Чим вище її значення, тим більша  концентрація 

йонів у порівнянні з  концентрацією молекул 

електроліту, що  не розпалися на іони. 

• Kд не залежить від концентрації  речовини у 

розчині, а залежить від  природи електроліту 

та температури. 



Константа рівноваги цього процесу, яка являє у цьому випадку константу 

дисоціації (Кдис), відповідно до закону діючих мас має вигляд 



Така сталість означає, що в будь-якому  

водяному розчині –  нейтральному, кислому  

або лужному –  є й водневі йони, і гідроксид-  

йони 

добуток концентрації цих іонів завжди  

дорівнює величині Kw. 



• для характеристики кислотності водних середовищ  

прийнято використовувати величину молярної  

концентрації йонів гідрогену [H+] у цих середовищах. 

 
•  Оскільки концентрації іонів [H+] і [OH–] малі, то для  

зручності оцінки концентрації йонів гідрогену у  

розчинах біологом Зеренсеном була уведена  

логарифмічна величина рН: 

• рН = –  lg[H+] 

• відповідно рОН = –  lg[ОH–] 





• Збільшення (алкалоз) або зменшення  

(ацидоз) величини рН свідчить про  

патологічні процеси. Наприклад, ацидоз  

має місце при цукровому діабеті,  

ішемічній хворобі серця, інфаркті  

міокарду. 



• кислотно-основні реакції  

супроводжуються переносом протонів 

 
• Рівновага, яка встановлюється в 

розчинах між кислотами та основами 

- протолітична. 





• Реакції гідролізу ̶  реакції взаємодії різних  
речовин (солей, гідридів, білків, жирів) з водою,  
які супроводжуються з утворенням слабких  
електролітів. 

• Під час гідролізу, як правило, відбувається  
зміна середовища. 

• Реакції гидролізу, які відбуваються в організмі  
(гідроліз поліпептидів, білків, полісахаридів,  
триацилгліцеринів, полінуклеотидів та інших 
сполук), виконують важливе значення в  
метаболізмові. 



ІV група катіонів Аl 3+ , Cr 3+ , Zn 2+ , Sn 2+   

Взаємодія з груповим реактивом NaOH  

AlCl3 + 3 NaOH → Аl (ОН)3 ↓ + 3 NaCl 

Аl (ОН)3  + NaOH → NaAlO2 + 2 H2O  

Аl (ОН)3  + 3 HCl → AlCl3 + 3 H2O 

ZnCl2 + 2 NaOH → Zn(OH)2 ↓ + 2 NaCl 

Zn(OH)2  + 2 HCl → ZnCl2 + 2 H2O 

Zn(OH)2 + 2 NaOH → Na2ZnO2 + 2 H2O 



Cr(OH)3 + 3 KOH → Cr(OH)3 ↓ + 3 KNO3 

осад зеленого кольору 

Cr(OH)3 + 3 HCl → CrCl3 + 3 H2O 

Cr(OH)3 + KOH → KCrO2 + 2 H2O 

SnCl2 + 2 NaOH → Sn(OH)2 ↓ + 2 H2O 

Sn(OH)2 – амфотерна сполука,  

розчиняється в кислотах і лугах: 

Sn(OH)2  + 2 HCl → SnCl2 + 2 H2O 

Sn(OH)2 + 2 NaOH → Na2SnO2 + 2 H2O 



Взаємодія з Калій гескаціаноферратом (ІІ)  

3 ZnSO4 + 2 K4(Fe(CN)6) → K2 Zn3 (Fe(CN)6)2 ↓+ 3 K2SO4 

   білий 

Ваємодія з дітізоном 

Реакції катіонів Zn 2+ 

червоного кольору 



Реакція з сульфідом натрію або амонію 

ZnS(T) + 2 НСl = ZnCl2 + H2S ↑. 

Реакція з   розчином амоніаку 

ZnSO4 + 2 NH4OН → Zn(OH)2↓ + (NH4)2SO4 

Zn(OH)2 + 4NH3 → [Zn(NH3)4](OH)2 

Реакція з  амоній тетратіоціанатомеркурат (ІІ). 

ZnSO4 + (NH4)2[Hg(SCN)4] → Zn[Hg(SCN)4]↓ + (NH4)2SO4 

Реакція з нітратом кобальту (утворення «зелені 

Рінмана»). 

Zn(NO3)2 + Co(NO3)2 → CoZnO2 + 4NO2↑ + O2↑ 

білий осад  

зелений колір «зелені Рінмана» 



Реакції катіонів Аl 3+ 

Реакція з алізарином    

(1,2 діоксіантрахінон (С12Н6(СО)2(ОН)2) 

утворюється    червоний "алюмінієвий лак"   



Реакція з кобальт (ІІ) нітратом 

Взаємодія з амоній (І) гідроксидом 

AlCl3 + 3 NН4 OH → Аl (ОН)3 ↓ + 3 NН4 Cl 

білий аморфний осад  

синього кольору 



Реакції катіону хрому ( Cr3+ ) 

жовтого кольору 

CrCl3 + 3 NаOH → Cr(OH)3 ↓ + 3 NаCl 

Cr(OH)3  + NаOH → NaCrO2 + 2 H2O 

NaCrO2 + 3 H2O2 + 2 NаOH → 2 Na2 CrO4 + 4 H2O 

Реакція з амоній сульфідом 

2Сг3+ + ЗS2ˉ + 6H2О → Сг(ОН)3↓ + H2S↑ 

сіро-зеленого кольору 



Реакція з  Калій перманганатом 

2Сr(NO3)3 + 2KMnO4 + 5H2O → H2Cr2O7 + 2MnO(OH)2↓ + 

2KNO3 + + 4HNO3  

 

 

2Cr3+ + 2MnO4
- + 5H2O → Cr2O7

2- + 2MnO(OH)2↓ + 6H+ 

перехід з малинового забарвлення в оранжеве 



Реакції йонів Sn2+ 

Реакція з  Меркурій (ІІ) хлоридом 

SnCl2 + 2HgCl2 → SnCl4 + Hg2Cl2↓ 

Hg2Cl2 + SnCl2 → SnCl4
 + 2Hg↓ 

Реакція з  Бісмут (ІІІ) нітратом 

3Na2SnO2 +2Bi(NO3)3 + 6NaOH →  

 

2Bi↓+3Na2SnO3+ 6NaNO3+ + 3H2O 

чорний осад  

чорний осад  



Реакції катіонів Арсену (As3+  і  As 5+  )  

Реакція з сульфідами 

Реакція з Аргентум нітратом 

жовті осади 

шоколадно-коричневий осад  



Реакція з магнезіальною сумішшю 

 (MgSO4 + NH3 + NH4Cl). 

HAsO4
2- + Mg2+ + NH3 → MgNH4AsO4↓ 

білий кристалічний осад  



СХЕМУ АНАЛІЗУ КАТІОНІВ IV ГРУПИ 



V група катіонів Fе2+, Fе3+, Mg2+, Mn2+,  

Вi3+, Sb(ІІІ), Sb (V)  

Взаємодія з груповим реактивом NaOH  

MnSO4 + 2 NaOH → Mn(OH)2 ↓ + Na2SO4 

              білий осад 

FeSO4 + 2 NaOH → Fe(OH)2 ↓ + Na2SO4 

           бурий осад 

FeCl3 + 3 NaOH → Fe(OH)3 ↓ + 3 NaCl 

               червоно-бурий осад 



Реакції катіонів Мn 2+ 

2 Mn(NO3)2 + 5 PbO2 + 6 HNO3 → 2 HMnO4 + 5 Pb(NO3)2 + 2 H2O 

    фіолетово-рожеве забарвлення 

Реакції з сильними окисниками  

Реакція з амоній сульфідом 

MnCl2  + (NH4 ) 2 S →  Mn S ↓+   2 NH4Cl 

Mn S +   О 2  + 2 Н2О   →  Mn(OH)4  ↓ +  S  

тілесного кольору 

темніє на повітрі 



Реакції катіонів Fe 2+ 

Реакція з диметилгліоксимом  

(реактивом Чугаєва) 

утворюється комплексна сіль кармінночервоного 

кольору складу [e(C4H 7 N 2 O 2)2] 



Гексаціаноферат калію (ІІІ)   К3(Fe(CN)6)  

3 FeSO4 + 2 К3(Fe(CN)6) → Fe3(Fe(CN)6)2 + 3 К2SO4 

   осад темно-синього кольору  

   “турнбулева синь” 

Реакція з амоній сульфідом 

Fe 2+ + S2-  =  FeS ↓ 

Реакція  з окисниками 

2FeSO4 + I 2 + H2SO4 = Fe2 (SO4 ) 3  + 2HI 

чорний осад  

знебарвлення розчинів  



Реакції катіонів Fe 3+ 

4 FeCl3 + 3 К4(Fe(CN)6) → Fe4(Fe(CN)6)3 + 12 КCl 

    темно-синій осад  

    "берлінської лазурі"  

Гексаціаноферат калію (ІІ)  К4(Fe(CN)6)  

Взаємодія з Калій (І) тіоціонатом 

3 NH4CNS + 3 FeCl3 → Fe(CNS)3 + 3 NH4Cl 

   кроваво-червоний колір 

6 NH4CNS + FeCl3 → (NH4)3[Fe(CN)6] + 3 NH4Cl 



Реакція з амоній сульфідом 

2FeCl3  + 3(NH4 ) 2 S → Fe2 S3 +   6 NH4Cl 

Реакція з Калій йодидом 

2FeCl3  + 2KI → 2FeCI 2  +   I2 + 2KCI 

чорний осад  

бурого забарвлення 



СХЕМА АНАЛІЗУ СУМІШІ КАТІОНІВ  

V АНАЛІТИЧНОЇ ГРУПИ 



Дякую за увагу! 


