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ЕЛЕКТРОЛІТИЧНА ДИСОЦІАЦІЯ
Хімічні сполуки, за їх здатністю проводити електричний 

струм поділяють, на електроліти, які проводять струм та 
неелектроліти, які його не проводять. До електролітів 

належать неорганічні кислоти, основи, солі та деякі 
органічні сполуки — карбонові кислоти, фенол, аміни тощо.

Електроліти відіграють важливу роль як у виробничих 
процесах (добування металів методом електролізу, захист їх 
від корозії), так і в процесах життєдіяльності, оскільки всі 

фізіологічні рідини (плазма крові, шлунковий сік, 
спинномозкова рідина тощо) є розчинами електролітів.
Розпад електролітів на йони під час розчинення їх у воді, 

називають електролітичною дисоціацією. 
Процес дисоціації є рівноважним, його характеризують 

ступенем (a) і константою дисоціації (КД).



ЕЛЕКТРОЛІТИ
Розчини або розплави проводять електролітичний струм, наприклад розчин 

хлориду натрію розчин хлоридної кислоти, розчин гідроксиду калію.

НЕЕЛЕКТРОЛІТИ
Розчини або розплави не проводять електричний струм, наприклад розчин 

цукру, розчин спирту, дистильована вода

Джерело енергії Електроди 

Джерело енергії Електроди 



ОСНОВНІ ПОЛОЖЕННЯ ТЕОРІЇ АРРЕНІУСА
1. «Електролітична дисоціація» - розпад електроліту на 

Йони при розчиненні у воді або розплаві. 
Цей процес зворотній.

В результаті дисоціації утворюються позитивно 
заряджені Йони – катіони і негативно заряджені 

Йони – аніони.

2. В розчині і розплаві електроліту йону рухаються 
хаотично. При пропусканні електричного струму через 
розчин електроліту катіони направляються до катоду, 

аніони – до катоду.
Електричний ланцюг замикається при наявності йонів у 

розчині, тому лампа засвічується в розчині електроду.

3. Катіони і аніони відрізняються від атомів за будовою і властивостями.
 - на останньому рівні 1 електрон) дуже активний метал. Його 
зберігають під шаром гасу, щоб не допустити контакту з киснем повітря.

- на останньому рівні немає електрона) – частинка безпечна. Наприклад 
NaCl (кухонна сіль) використовується в їжу.  

Гідратовані йони

 (соляна кислота)                 (катіон водню)          (аніон хлору) (хлорид міді (ІІ))      (катіон міді)      (аніон хлору)



Вплив розчинника на процес електролітичної дисоціації можна 
розглянути на прикладі розчинів хлористого водню. НС1 добре 
розчиняється у воді, полярні молекули якої сприяють процесу 
дисоціації за наступними стадіями: молекулярна гідратація 

(А) —> внутрішньомолекулярна йонізація 
(Б) —> електролітична дисоціація (В).

Схема процесу розчинення кристалу 
хлориду натрію у воді:

А - гідратація іонів на поверхні кристалу;
В - вільні гідратовані йони натрію і 

Хлору, що перейшли у рідку фазу



Запис рівнянь електролітичної дисоціації 
неорганічних речовин – кислот, основ та солей



Умови перебігу реакцій обміну до кінця 
(правило Бертолле)



СКЛАДАННЯ ЙОННО-МОЛЕКУЛЯРНИХ РІВНЯНЬ

При складанні йонно-молекулярних рівнянь дотримуються 
таких правил:

а) малорозчинні, малодисоційовані і газуваті речовини 
записують у вигляді молекул;

б) сильні електроліти записують у вигляді йонів, 
на які вони дисоціюють.

Наведемо приклади запису хімічних рівнянь реакцій обміну та 
комплексоутворення в молекулярній та йонно-молекулярній формі:



ХАРАКТЕРИСТИКА КИСЛОТНОСТІ СЕРЕДОВИЩА 
ТА КИСЛОТНО-ОСНОВНІ ІНДИКАТОРИ

Якісною характеристикою кислотності розчинів є поділ їх на кислотні, 
нейтральні та лужні. Для кількісної характеристики використовують 

значення pH, що є від'ємним десятковим логарифмом молярної 
концентрації йонів Гідрогену. Його називають водневим показником:

По аналогії з водневим показником рН від‘ємний логарифм концентрації гідроксид-
йонів називають гідроксильним показником рОН, але використовують його дуже 

рідко.



Співвідношення між реакцією середовища, концентраціями 
йонів і значенням водневого показника мають вигляд:

Шкала pH

Визначення pH розчинів має велике практичне значення і на 
сьогоднішній день є одним з методів експрес контролю 
середовища у багатьох технологічних процесах тощо.





ВИМІРЮВАННЯ pH

За допомогою pH-метра можна точно виміряти 
концентрацію йонів гідроксонію. 

Пристрій показує: 
рН=5,83

Цифровий 
рН-метр

Ручка налаштування 
температури

Привід до 
пристрою

Стакан

Водний елемент 
замірює 
концентрацію 
йонів 

Стакан з розчином



ОБЧИСЛЕННЯ рH РОЗЧИНІВ СИЛЬНИХ 
І СЛАБКИХ ЕЛЕКТРОЛІТІВ



ХАРАКТЕРИСТИКА ДЕЯКИХ КИСЛОТНО-ОСНОВНИХ ІНДИКАТОРІВ
Індикаторами називають органічні речовини, які змінюють своє 

забарвлення, залежно від концентрації гідроген-іонів, 
тобто pH середовища.

Основною характеристикою індикаторів є інтервал переходу, тобто 
інтервал pH, в якому індикатор змінює своє забарвлення.

Характеристика деяких індикаторів

Індикатор 
метилоранж в 
кислому середовищі 
червоний, в 
нейтральній - 
оранжевий в 
лужній — жовтий.

Індикатор лакмус 
в кислому 
середовищі — 
червоний, в 
нейтральній — 
фіолетовий, в 
лужній — синьо-
фіолетовий



УНІВЕРСАЛЬНИЙ ІНДИКАТОРНИЙ ПАПІР
У цього зразка хлоридної 
кислоти рН – 1 У цього аміачного миючого 

засобу рН – 10

Універсальний 
індикаторний папір

ХЛОРИДНА КИСЛОТА МИЮЧИЙ ЗАСІБ

Дистильована вода 
нейтральна, її рН = 7

Розчин рідкого мила 
слабо лужний, рН – ок. 8

Годинникова скло

ДИСТИЛЬОВАНА ВОДА РІДКЕ МИЛО



СИЛА КИСЛОТ І ОСНОВ
Силу кислот і основ (згідно теорії Арреніуса) 

визначають за значеннями їхніх констант дисоціації, 
які наводяться в таблицях або за величиною ступеня 

дисоціації електроліту.



Як кожна оборотна реакція, процес дисоціації 
характеризується станом рівноваги. Рівновага, в свою 

чергу, характеризується ступенем дисоціації, який 
позначається літерою α і дорівнює відношенню числа 
молекул електроліту, що розпались у розчині на іони 

, до загального числа молекул у розчині (С):

Ступінь дисоціації виражається дробовим числом 
від 0 до 1 або в процентах (0÷100%), якщо даний 

вираз помножити на 100. Величина ступеня 
дисоціації залежить від природи розчиненої речовини, 

розчинника, в якому розчинено електроліт, від 
температури та концентрації розчину.



До розчинів слабких електролітів, як до рівноважних гомогенних систем, може бути 
застосовано закон діючих мас, на підставі якого виведено константу рівноваги.
В загальному вигляді процес дисоціації слабкого електроліту можна записати:

Це рівняння є математичним виразом закону розбавляння Оствальда, оскільки показує залежність 
ступеня дисоціації слабкого електроліту від концентрації: "Із збільшенням концентрації розчину 

електроліту ступінь його дисоціації зменшується і, навпаки, розведення розчину призводить до 
підвищення ступеня дисоціації“, оскільки розбавлення розчину не заважає дисоціації, а тальки 

утруднює зворотній процес – утворення молекул з йонів.



ПРОТОННА ТЕОРІЯ КИСЛОТ І ОСНОВ

Протонна теорія кислот і основ була 
запропонована в 1923 р. Й. Бренстедом (Данія) 
та Т. Лоурі (Англія). Вона пояснює кислотно-

основні властивості речовин за відношенням їх 
до протона Н+. Ця теорія дає можливість 
пояснити кислотні й основні властивості 
речовин у неводневих розчинниках (рідкий 

амоніак, ацетатна кислота тощо), значно 
розширює коло кислот і основ, порівняно з 

уявленням теорії електролітичної дисоціації 
С.Арреніуса (1887 p.).



Згідно протонної теорії кислотою називають сполуку, яка 
віддає протони, тобто є донором протонів.

Основою називають сполуку, яка приєднує протони,  тобто 
є акцептором протонів:

Це ілюструється наступними прикладами:



Продуктом кислотно-основної взаємодії є нова кислота й 
нова основа, а не сіль, як за теорією Арреніуса, наприклад:

Кислоти й основи за цією теорією називають пролітами, 
а реакції, що відбуваються з перенесенням протонів — 

протолітичними. Зокрема, в реакції нейтралізації 
відбувається перенесення протона від кислоти НАn 

до основи B.



Амфоліти можуть реагувати як з кислотами, так і з 
основами. Наприклад, взаємодію цинк гідроксиду з 
кислотами і лугами виражають такими йонно-

молекулярними рівняннями:

Протолітичні реакції належать до оборотних процесів, які 
кількісно характеризуються константами кислотності 

Ка або основності Кв.



Співставлення різних визначень 
кислот і основ



Малорозчинні електроліти, які в таблиці розчинності кислот, основ та солей 
якісно оцінюють як малорозчинні (м) і нерозчинні (н), насправді 

характеризуються різною розчинністю у воді.
У насиченому розчині такого електроліту наступає хімічна рівновага між 
твердою фазою (осадом) і насиченим розчином, яка підлягає закону дії мас, 

наприклад:

Іонний добуток води можна також подати у вигляді суми водневого і 
гідроксильного показників: рН + рОН = 14.

ЙОННИЙ ДОБУТОК ВОДИ (КН2О). ДОБУТОК РОЗЧИННОСТІ (ДР)



αкαа = ДА

У насиченому розчині важкорозчинної сполуки добуток 
активностей йонів за сталих температури і тиску є 

величиною сталою.
Математичний запис цієї залежності матиме такий вигляд:

ПРАВИЛА ДОБУТКУ АКТИВНОСТІ

ДР = ДА/f2

Величина ДА називається добутком активності; вона не 
залежить від концентрації сторонніх йонів в розчині 

(на відміну від ДР)
Враховуючи, що α = fc, зв’язок між добутком активності і 

добутком розчинності описується залежність:



ДР хрому аргентуму становитиме:

Насичений розчин хромату аргентуму характеризується 
такою рівновагою: 

ДОБУТОК АКТИВНОСТІ (ДА)

Внаслідок сповільнення руху йонів і зменшується число 
їх зіткнень між собою і з поверхнею осаду, то швидкість 
зворотньої реакції утворення осаду зменшується, тому 

розчинність його збільшується.
Звідси можна зробити висновок, що сталою величиною є не 

добуток концентрацій йонів, а добуток їх активностей.  

Отже, у системі

тверда фаза                    йони в розчині

тверда фаза       йони в розчині



БУФЕРНІ РОЗЧИНИ
В окремих випадках протікання технологічних, біохімічних або інших процесів вимагає 
сталості рН середовища. Для цього в реакційну систему вводять буферні розчини, які 
здатні зв'язувати надлишкові іони водню або гідроксид-іони і підтримувати значення 

рН розчину практично незмінним.

Буферні розчини складаються із слабких кислот та їх солей, утворених сильними 
основами, або слабких основ та їх солей, утворених сильними кислотами. Наприклад:

Принцип дії буферного розчину можна розглянути на прикладі буферної суміші оцтової 
кислоти та ацетату натрію.

1. Розведення водою. Припустимо, що даний розчин розвели водою в 10 разів. Внаслідок 
сильного зменшення концентрації оцтової кислоти концентрація Н+ повинна була б 

зменшитися. Однак цього не відбувається, тому що з розведенням збільшується ступінь 
дисоціації оцтової кислоти. Крім того, одночасно зменшується концентрація ацетату 

натрію, що пригнічує своїми одноіменними іонами дисоціацію оцтової кислоти.

Отже, при розведенні такого розчину водою рН практично не змінюється.



2. Додавання сильної кислоти. При додаванні невеликої 
кількості сильної кислоти відбувається реакція:

3. Додавання лугу. Доданий у невеликих кількостях луг 
вступає в реакцію з оцтовою кислотою:



Стандартні буферні розчини



ГІДРОЛІЗ СОЛЕЙ
Гідроліз — це обмінна реакція йонів солі з водою, що призводить до 
утворення слабкого електроліту і зміни кислотності середовища.



рН < 7
pH > 7



рН ≈ 7

pH розчину не змінюється



При складанні рівнянь гідролізу враховують наступне:

1. Здебільшого гідроліз є оборотним процесом, крім випадків, 
коли продукти гідролізу виділяються у вигляді 

газу або осаду.

2.  Солі, утворені аніонами слабких багатоосновних 
кислот або катіонами слабких багатокислотних основ, 

гідролізують ступінчасто.

3.  Гідроліз посилюється при розбавлянні розчину і 
підвищенні температури.



ДЛЯ ЧОГО ПОТРІБЕН ГІДРОЛІЗ
Гідроліз – це реакція між речовинами і 

водою. Таке визначення охоплює гідроліз як 
неорганічних, так і органічних речовин.

В результаті гідролізу алюмосилікатів 
відбувається руйнування гірських порід. 

Гідроліз солей застосовують для очистки 
води та зменшення її твердості.

У живих організмах відбувається гідроліз 
полісахаридів, білків, жирів, вуглеводів та 

інших органічних речовин.

У промисловості за допомогою гідролізу з нехарчової сировини (деревина, 
соняшникова шкарлупа, солома, кукурудзяні качани) виготовляють багато 

цінних продуктів: етиловий спирт, білкові дріжджі, глюкозу, скипидар, 
метиловий спирт ін.

Гірські породи 
руйнуються в результаті 

гідролізу.
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